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Objectif 
la forme 
- INTRODUCTION -
Progresser dans la connaissance des mécanismes des réactions 
àe décomposition des solides 
Un certain nombre de réactions de décomposition des solides de 
81 -+ 82 + IGI 
présentent un grand intérêt pratique. On peut citer la préparation des 
liants hydrauliques obtenus par déshydratation des hydrates salins. Ces 
réactions constituent aussi un procédé courant d'obtention de catalyseurs 
de synthèse pour la chimie industrielle : les oxydes métalliques en par-
ticulier peuvent être obtenus par cette v.oie à partir des sels du métal 
(carbonates - hydroxydes - formiates, etc ••• ). 
Malgré l'intérêt pratique de. ces réactions leur mécanisme est 
souvent mal connu. L'hétérogénéité du système est responsable de cette 
méconnaissance car elle rend délicate les mesures dans la zone réaction-
nelle et ne permet pas toujours de maîtriser l'ensemble des paramètres 
qui influent sur la réaction. 
La plupart des études fondamentales consacrées aux réactions 
de ce type ont pour but de décrire l'évolution géométrique de l'interface 
réactionnel ou d' interpreter par des lois formelles les courbes ,d' évolu-
tion en fonction du temps. 
Nous avons cherché dans ce mémoire à progresser dans le sens 
d'une meilleure connaissance d~ pnoe~~~ punement e~qu~ qui affec-
tent les réactions de décomposition des solides. 
Méthodologie 
L'analyse directe des espèces intermédiaires est pratiquement 
exclue dans ce type de réaction. On a donc recours le plus souvent à une 
analyse indirecte qui repose sur l'étude de l'évolution de la vitesse 
quand on modifie les conditions expérimentales. La meilleure façon d'ana-
lyser les processus chimiques est dans ces conditions de faire varier la 
eompo~ilion d~ deux pha.J.>~ aee~~.ibl~ à l'expérimentateur SI et 1 G ,. 
Il est possible de modifier la composition du solide initial SI en jou-
ant sur la préparation de l'échantillon. Il faut s'assurer alors que la 
texture du produit (granulométrie, surface spécifique) reste constante. 
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La composition de la phase gazeuse peut être modifiée par 
adjonction de gaz étrangers. Ces gaz peuvent agir sur les conditions de 
transfert de la chaleur et de la matière. Il faut contrôler alors que 
l'effet purement chimique est prépondérant. 
Cette méthode doit permettre de mieux comprendre les phénomè-
nes mais aussi de lever les incertitudes qui pèsent d'une façon très 
générale sur la plupart des résultats expérimentaux concernant les réac-
tions de décomposition des solides. Très souvent un nombre important de 
lois formelles, degré d'avancement en fonction du temps, sont attribuées 
à une même réaction par différents auteurs. Ces lois peuvent différer 
fondamentalement tant par leur représentation que par leur signification. 
Nous pensons que ces courbes ne sont pas représentatives du produit pur 
considéré mais de t'en6emble de6 eo~àn6 exp~entaie6, dont la com-
position de la phase gazeuse et la présence d'impuretés intrinsèques ou 
extrinsèques dans l'échantillon qui ré~git et des traitements antérieurs 
qu'il a éventuellement subis. 
On imagine que l'étude des corrélations entre l'influence de 
l'atmosphère gazeuse et l'influence de la préparation des échantillons 
sur la vitesse de réaction est d'un grand intérêt pour la compréhension 
des mécanismes réactionnels. C'est ce que nous avons tenté de faire de 
façon succincte car la quantité de mesures expérimentales nécessaires à 
une étude systématique devient vite rédhibitoire. 
Choix des réactions 
Pour illustrer notre étude, nous avons cherché des décomposi-
tions de solides présentant une influence remarquable de l'atmosphère 
gazeuse sur la vitesse, en particulier nous avons sélectionné des réac~ 
tions pour lesquelles l'influence des gaz peut 
catalytique. 
être inhibitrice ou 
Il était intéressant d'autre part de choisir des réactions 
possèdant des caractéristiques thermodynamiques suffisamment différentes. 
Notre choix s'est donc porté sur la décomposition endothermique 
du carbonate d'argent 
Ag2C0 3 ~ Ag20 + IC021 
et la décomposition exothermique de l'oxalate d'argent 
lh Ag2C20 4 + Ag + IC021 
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De nombreux gaz agissent sur la vitesse de ces réactions. La 
différence de nature thermodynamique de ces décompositions s'accompagne 
effectivement d'une différence d'action de l'atmosphère gazeuse. 
Nous proposons enfin un mécanisme réactionnel pour chacune de 
ces réactions. Le solide y est représenté conformément à la théorie des 
éléments de structure. Cette théorie jointe à l'approximation de l'état 
quasi-stationnaire s'est révélée particulièrement fructueuse pour inter-
préter les courbes cinétiques obtenues pour l'oxydation des métaux. Son 
adaptation à la décomposition de solides plus complexes doit permettre de 
rendre compte de l'influence de l'atmosphère gazeuse et des impuretés du 
solide sur la vitesse de réaction. 

ASPECTS THERMODYNAIvlIQUES 
DES REACTIONS DE DECOMPOSITION DES SOLIDES 
- ESSAI DE CLASSIFICATION -
Les essais de classification des réactions de décomposition des 
solides reposent généralement sur l'examen des courbes cinétiques. Malheu-
reusement, les mesures de vitesse de ces réactions, outre qu'elles sont 
obtenues dans des conditions opératoires souvent mal définies, sont tribu-
taires de paramètres difficilement maîtrisables liés à l'hétérogénéité des 
systèmes. La complexité des résultats expérimentaux les rend difficilement 
exploitables pour l'élaboration d'une théorie d'ensemble à partir de consi-
dérations cinétiques seulement. 
L'examen approfondi des propriét~s thermodynamiques de ces systèmes 
doit précéder l'étude cinétique. Il est curieux de constater que des systèmes 
voisins, tel qu'un métal qui s'oxyde par exemple, ont donné lieu à des études 
thermodynamiques élaborêes et que ces aspects ont été négligés pour les réac-
tions de décomposition des solides. 
Dès 1955, GARNER (1- 1) distingue les réactions de décomposition 
endothermiques des réactions de décomposition exothermiques. A l'intérieur 
de chacune de ces classes l'auteur constate que les courbes cinétiques 
présentent certaines analogies, mais l'examen des propriétés thermodynamiques 
associées à chaque classe n'a pas été envisagé. Cette classification a été 
reprise par BARRET en 1973 (1-2). BOLDYREV (1-3) subdivise ces deux classes 
de réactions en sous-classes fonction de la nature des liaisons ch~miques 
brisées au cours de la réaction. 
Le présent chapitre a donc pour but d'examiner les propriétés 
thermodynamiques des systèmes constitués par un solide qui se décompose en 
un autre solide et un gaz. Nous allons montrer que la nature de l'effet ther-
mique induit effectivement des propriétés thermodynamiques spécifiques et per-
met de rendre compte de certaines particularités cinétiques. La variance de 
ces systèmes qui est normalement 1, peut croître quand la réaction a lieu en 
présence d'un gaz étranger ou quand il se forme une solution solide entre le 
réactif SI et le produit S2' Nous envisagerons aussi l'influence sur la 
variance et sur les conditions d'équilibre de la prise en compte des tensions 
de surface qui existent nécessairement entre les différentes phases de ces 
systèmes hétérogènes. 
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La nature des échanges électroniques mis en jeu au cours de la réac-
tion permet de prévoir dans une certaines mesure, quels gaz sont susceptibles 
d'avoir une influence sur la vitesse. 
A partir des considérations précédentes nous justifierons le choix 
de l'étude expérimentale des deux réactions qui sont l'objet des chapitres 
suivants la décomposition du carbonate d'argent 
et la décomposition thermique de l'oxalate d'argent 
1-1 - NATURE DES EFFETS THERMIQUES ASSOCIES AUX REACTIONS DE DECOMPOSITION DES 
SOLIDES 
Nous ne considérons ici que l~s réactions de décomposition d'un 
solide S1 en un autre solide S2 et un gaz G suivant 
et nous excluons les réactions produisant plusieurs phases solides ou plusieurs 
gaz. 
1-1- 1 - Réac:Uo nA endo:theJUn.iqueJ.> 
La plupart des réactions de décomposition des solides sont endother-
miques. C'est le cas de la décomposition des hydrates, annnoniacates, hydroxydes, 
carbonates, oxydes, et d'un certain nombre d'oxalates. Il est remarquable que 
le départ d'une molécule d'eau d'un hydrate s'accompagne d'un effet thermique 
sensiblement constant quel que soit l'hydrate, comme le montre le tableau 1. 
La mesure de l'effet thermique associé au départ d'une molécule de gaz .carbo-
nique donne des résultats plus dispersés. 
Hydrates 
Réaction lm Référence 
<CaSO,+, 2H20>1 -+- <CaSO,+, H20>1 + IH201 13 kcal/mole H20 (1-4) + 
Li2SO,+, H20 + Li 2SO,+ + IH201 15 " " (1-5) 
-+-
MnC20,+ , 2H20 + MnC20,+ + 21H201 14 " " (1-6) 
-+-
CuSO,+, 3H20 + CuSO,+, H20 + 21H201 ]3 " Il (1-7) 
-+-
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Carbonates 
Réaction tiR Référence 
Ag zC0 3 -+ AgzO + Icozl 20 kcal/mole COz (1-8) + 
Zn C03 -+ Zn 0 + + IcOzl 17 " " (1-9) 
Cd C03 -+ Cd 0 + ICOzl 50 " " (1-10) + 
Ca C03 -+ Ca 0 + IcOzl 41 " " (1 -11 ) + 
1- 1-2 - RéacUo n6 ex.otheJun'<'qu.eJ.> 
Les décompositions donnant lieu à un effet exothermique concernent 
un nombre plus restreint de solides qui sont les azotures métalliques (KN3, 
NaN3, Ba(N3)z, .•. ) ainsi que les oxalates de cuivre, de mercure et d'argent. 
D'autres solides plus complexes (permanganates, fulminates, etc ••• ) se décom-
posent avec un effet exothermique, mais la stoechiométrie des réactions n'en-
tre pas dans le cadre que nous avons fixé' (création d'une phase gazeuse com-
plexe ou de plusieurs phases solides). Dans certaines conditions ces réactions 
peuvent présenter un caractère explosif dont nous donnerons une interprétation 
à partir du diagramme d'existence des phases (cf. § 1-1-4). 
La décomposition thermique des oxalates métalliques présente la 
particularité d'être endothermique pour certains et exothermique pour d'autres. 
La réaction peut conduire au carbonate, à l'oxyde ou au métal suivant les 
étapes successives. 
Quand la réaction se prolonge jusqu'à la production du métal il 
peut y avoir oxydation de l'oxyde de carbone formé CO à la surface des cata-
lyseurs M et MZ+ OZ-. Cette oxydation est favorisée quand la réaction a lieu 
en présence d'air. La réaction qui est normalement endothermique dans une 
atmosphère inerte ou sous vide peut alors devenir exothermique. De cette 
façon la décomposition d'un certain nombre d'oxalates est classée à tort 
dans la catégorie des réactions exothermiques. 
Une étude par analyse thermique différentielle de DOLLIMORE (1-15) 
a permis de lever les ambiguïtés sur ce point. Nous avons rassemblé dans le 
tableau 2 les différentes étapes observées dans la décomposition d'oxalates 
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métalliques ainsi que la nature de l'effet thermique associé. La décomposition 
des oxalates de nickel, cuivre, argent et mercure conduit directement au mé-
tal sans que des composés intermédiaires, carbonate ou oxyde, n'aient été 
observés.- C'est parmi ces quatre réactions que l'on trouve les trois décompo-
sitions exothermiq~es d'oxalates; il s'agit des oxalates de cuivre, de 
mercure et d'argent. 
Tableau 2 
Oxalate Produits de la réaction llH 
- anhydre -
Lh Cz 04 + Liz C03 + Li z 0 Endothermique 
Naz C2 04 + Naz C03 (fusion) " 
Kz Cz 04 + Kz C03 ( " ) " 
Mg2 C2 04 Mg 0 " 
Ca C2 04 + Ca C03 Ca 0 " 
Sr C2 04 + Sr C03 Sr 0 " 
Ba Cz 0 4 + Ba C03 Ba 0 " 
Th (Cz 0 4 )2 Th Oz " 
Cez (Cz 04)3 Ce Oz " 
Crz (C2 04)3 Crz 0 4 " 
Mn Cz 0 4 Mn 0 " 
Fe C2 04 Fe 0 + Fe " 
Co Cz 0 4 (Co 0) + Co " ~ 
Zn C2 04 Zn 0 " 
Sn C2 04 Sn 0 " 
Pb C2 0 4 Pb 0 + Pb " 
Ni C2 0 4 Ni " 
Cu C2 04 Cu Exothermique 
Mg C2 0 4 Mg " 
Ag2 C2 0 4 Ag " 
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1-1-3 - V~g4ammeo ~heromodynamiQueo ~~oeié~ 
Considérons notre système 
Le calcul de l'équilibre du système se fait en écrivant d'une part 
la relation différentielle qui lie les potentiels chimiques des différents 
constituants, soit 
1:: v. dll. = 0, 
. ~ ~ 
~ 
et d'autre part la relation intégrale entre ces potentiels chimiques 
1:: V. ll. = ° i ~ ~ 
Donc pour la relation considérée 
(1) 
(2) 
Nous explicitons les potentiels èhimiques en fonction des deux 
variables intensives du système P et T, en tenant compte du fait que l, 2 
et G sont purs dans leur phase : 
dlll = 
d1l2 = 
dllG = 
(1) 
111 = 111* (T,P) 
112 = 112* (T,P) 
dlll* (T ,P) = 
d1l2* (T,P) = 
dll 0 G (T) + 
= ll* (T ,P) G 
- SI dT + VI 
- S2 dT + V2 
RT dP 
P 
dP 
dP 
(- VI SI + V2 S2 + sG)dT + (VI VI - V2 V2 _ RT)dP = 
° P 
Le volume molaire des phases condensées est négligeable devant 
le volume molaire du gaz : 
RT VI VI - V2 V2 « P 
(- VI SI + V2 S2 + sG) = ~S représente la variation d'entropie de la réaction. 
Donc : 
(1) ~s dT - RT dP = 0 p 
Or IJI = IJI* (T ,P) 
112 = IJ2* (T ,P) 
IJG = IJ * (T ,P) G 
Donc : 
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= hl 
= h2 
= hG 
(2) l: V. IJ· = - VI IJI + V2 IJ2 1 1 
1 
(l) et (2) ~H dT _ RT dP = 0 T P 
- TSI 
- TS2 
- Ts G 
+ IJG = tŒ - T~S 0 
(3) 
En première approximation l'enthalpie de la réaction est indépen-
dante de la température et de la pression ; soit : 
f~~2 dT = fd ln P 
ln P 
1 La droite ln PG·= f (T) aura une pente positive ou négative suivant 
le signe de l'enthalpie de réaction (fig. 1-1). 
/ 
/ 
/ 
/ Réaction 
/ / exothermique 
Réaction 
ndothermique 
1 
T 
figure I-I 
Diagramme d'équilibre 
pour le système 
V 1 S1 1 \>2S2 + IGI 
1,..---__ 
, 
, 
2 
1 
, VISI V2 S 2 + IGI 
• 1 , 
1 1 
--------------------------T 
figure 1-2 
Diagramme théorique d'existence des 
phases pour une réaction endothermique 
2 
-- -4 - - -.., 1 
1 , 
~-------------------------T 
figure 1-3 
Diagramme théorique d'existence des 
phases pour une réaction exothermique 
Ces diagrannnes n'ont de sens que dans un domaine restreint de l'espace 
température-pression compte-tenu des hypothèses de calcul et en particu-
lier de la simplification : ~H indépendante de la température. Ces diagram-
mes nous permettent de constater la différence fondamentale entre les 
décompositions endothermiques et exothermiques : le ~oiide SI e6t·nonmaie-
ment .ùt6ta.bie aux. baMe6 tempé.Jta.tUlte6 dam le c.M d' une dé.compo~.<..üon 
exotheJUn.i..q u.e. 
Conformément à la loi de modération, une décomposition endother-
mique est normalement consécutive à un abaissement de pression à température 
constante ou à une élévation de température à pression constante (figure 1-2). 
De la même façon une décomposition exothermique devrait être provoquée par 
un abaissement de température ou de pression (figure 1-3). En fait les 
décompositions exothermiques sont toujours obtenues expérimentalement par 
chauffage de l'échantillon. 
Ce sont donc des causes purement cinétiques qui empêchent la 
décomposition exothermique des oxalates et des azotures aux basses tempéra-
tures. Ces solides se trouvent à l'ambiante dans des conditions d'instabilité. 
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Cette observation permet de déduire deux conséquences pour ce type de 
réaction : 
- En chauffant l'échantillon très rapidement on devrait atteindre 
une température pour laquelle la décomposition n'est plus thermodynamiquement 
possible. A notre connaissance cette observation n'a jamais été possible expé-
rimentalement. On peut en conclure que la réaction a toujours lieu très loin 
de l'équilibre et qu'elle apparait comme irréversible. 
Dans ces conditions les diagrammes température de début de décom-
position en fonction de la pression du gaz de la réaction; Td = f(P), n'ont 
aucun rapport avec des courbes d'équilibre. 
- D'autre part une élévation de température augmente normalement 
la vitesse mais défavorise la réaction au plan thermodynamique. si la 
réaction a lieu très loin de 1 f équilibre, '1' effet th.ermodynamique de modé-
ration devient négligeable. simultanément la réaction exothermique est 
accompagnée d'un effet.de surtempérature à l'interface réactionnel. La sur-
température est elle-même une fonction croissante de la vitesse de réaction 
(cf. chapitre V) et elle acroît à son tour cette vitesse. Il s'en suit un 
effet d'entraînement cumulatif. C'est une raison possible pour laquelle les 
réactions de décomposition exothermiques présentent un caractère explosif 
dans des conditions expérimentales particulières. 
La conservation de réactifs dans des conditions d'instabilité' 
thermodynamique est un phénomène bien connu pour des systèmes hétérogènes 
ou des systèmes représentés par une phase gazeuse seule. On peut citer 
l'oxydation exothermique de certains métaux dont la vitesse est quasiment 
nulle à l'ambiante dans une atmosphère d'oxygène. Aux températures élevées 
quelques unes de ces réactions peuvent présenter un caractère d'emballement 
connu sous le nom "d'oxydation catastrophique" (1-12) tout à fait analogue 
au caractère explosif des décompositions exothermiques. Toutefois, dans la 
plupart des réactions d'oxydation des métaux la couche formée a tendance à 
isoler les réactifs métalliques et gazeux et à empêcher l'emballement de 
la réaction. 
Dans le chapitre II nous donnons deux exemples expérimentaux de 
diagrammes température de début de décomposition en fonction de la pression. 
Pour la décomposition endothermique du carbonate d'argent ce diagramme 
présente l'allure d'une courbe d'équilibre. Mais pour la décomposition 
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exothermique de l'oxalate d'argent, ce diagramme est effectivement sans 
rapport avec une courbe d'équilibre. 
1 -2 - VARIANCE DI UN SYSTElvlE CONSTITUE DI UN SOUDE ET DES PRODUITS DE SA 
DECOMPOSITION THERMIQUE 
1-2-1 - Gén~é6 
Nous rappelons que le système étudié obéit à la stoechiométrie 
\>1 SI :t \>2 S2 + IGI· 
La règle de GIBBS, v = c + P - ~, nous montre que ce système est normalement 
univariant. On observe toutefois des systèmes pour lesquels la variance est 
2 ; on en déduit alors que SI et S2 sont ~ans la même phase (~ = 2) et for-
ment une solution solide non saturée. 
Les systèmes divariants par solubilité des phases SI et S2 sont 
illustrés par la décomposition d'un certain nombre d'hydrates parmi lesquels 
le sulfate de calcium dihydraté : 
«Ca S04, 2H20»1 + «H20»1 t«Ca S04. 2H20»1 + IH201 
Ces décompositions présentent alors des analogies avec les 
réactions de désorption. Deux paramètres parmi la pression, la température 
et la composition de la phase solide sont nécessaires pour préciser l'état 
d'équilibre du système. Les caractéristiques de ces réactions ont fait 
l'objet d'une étude approfondie dans les thèses de GUILHOT (I~6) et GARDET 
(1-13). 
Nous nous préoccuperons plus particulièrement des systèmes habi-
tuellement univariants où les phases SI et S2 sont distinctes. C'est le 
cas de la décomposition des carbonates, hydroxydes, oxydes, azotures, ainsi 
que d'un certain nombre d'hydrates (cf. tableau 3). Un seul paramètre P ou T 
suffit pour déterminer complètement l'état d'équilibre de ces systèmes et 
les diagrammes d'existence des phases ont l'allure présentée dans les figu-
res 2 et 3. 
On peut augmenter artificiellement la variance de ces systèmes 
d'une ou plusieurs unités par action sur les paramètres c ou p de la règle 
des phases : 
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- en augmentant le nombre c de constituants indépendants~ par 
exemple en introduisant un solide étranger miscible à l'un des solides 
SI ou S2' Nous étudierons plus particulièrement le cas où la réaction a 
lieu en présence d'un gaz étranger G'. Le système est alors divariant en 
toute rigueur. 
- en augmentant le nombre de paramètres extérieurs p, par exemple 
quand la réaction a lieu en présence d'un champ électrique ou d'un champ 
magnétique. Nous développerons le cas où les tensions de surface entre les 
différentes phases du système ne sont pas négligeables et s'ajoutent aux 
paramètres extérieurs P et T habituellement pris en compte. 
1- 2 - 2 - 1 n6Iue.nc.e d'un gaz ébtang eJl. .6uJl., 1e6 c.OuJl.be6 d' éqc.UUblLe et .6uJl. la 
vaJU.anc.e 
Nous avons déjà explicité 1,e calcul qui permet d'évaluer la 
variation de la pression d'équilibre dPG consécutive à une variation dPG, 
de la pression partielle du gaz étranger dans le réacteur (1-14). 
où VI et V2 désignent les volumes molaires des solides 1 et 2. 
La pression d'équilibre du gaz G varie exponentiellement avec la 
pression du gaz étranger G'. La courbe d'équilibre du système est déplacée 
dans le sens des pressions plus élevées si le rapport des volumes équiva-
1 t vel . ~. -l' 1 en s --- est super~eur a ,ce qu~ est souvent e cas. 
ve2 
Le domaine de divariance ainsi déterminé est généralement très 
étroit. Dans le cas de la décomposition du carbonate d'argent: 
à la température T 
l'ordre de 200 torrs 
l'ordre de 13 10- 3 dm 3 • Alors 
= 450 K, la pression d'équilibre pOG est de 
(cf. chapitre II) et VI - V2 de 
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PG et PG, étant exprimées en atmosphères. 
Pour que la pression d'équilibre (PG) soit modifiée de 1 % par T 
la présence du gaz G', il faut appliquer une pression P , = 28,6 atmosphè-
G 
res. 
Donc à l'exception de cas particuliers (surpression importante, 
température de décomposition basse), l'influence de la pression du gaz G' 
sur les courbes d'équilibre est toujours négligeable. Il faut toutefois 
s'assurer que le gaz est réellement étranger à la réaction, c'est-à-dire 
que son seul rôle est de modifier la comP9sition de la phase gazeuse. 
1-2-3 - 1n61u.e.nc.e de6 tenô.ioyt/.) e.ntJte phct6e6 .6Wt la. vcvU.a.nc.e du. .6y.6tème 
La présence d'interfaces dans les systèmes hétérogènes crée 
normalement des tensions superficielles entre les différentes phases. 
La modification des surfaces de contact en cours de réaction nécessite 
un complément d'énergie dont il faut tenir compte en toute rigueur dans 
le calcul des équilibres de ces systèmes. 
Les manifestations concrètes de l'énergie interfaciale dans les 
systèmes hétérogènes comportent des exemples bien connus. En principe il 
suffit d'étudier les conséquences des variations de la taille des réactants. 
On a pu mesurer ainsi des déplacements d'équilibre importants entre les 
différentes phases de l'eau: 
- on observe une surchauffe de l'eau si on maintient le liquide 
en équilibre avec des bulles de vapeur de rayon très petit. DUFOUR (1-16) 
a observé de l'eau surchauffée à 178°C en suspension dans l'huile. 
- de la même façon on constate un retard à la condensation de la 
vapeur d'eau dans un brouillard de goutelettes très fines, ainsi qu'un 
retard à la cristallisation de goutelettes d'eau dans leur vapeur; il y a 
donc abaissement du point triple (1-17). 
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Dans certains cas on peut constater des variations de l'enthalpie 
de réaction avec la granulométrie: d'après KlREEV (1-18), l'enthalpie de 
formation des cristaux de AgBr peut varier de 3 kcal/mole suivant la taille 
des cristaux. 
L'importance des phénomènes superficiels sur la cinétique et 
sur la thermodynamique des systèmes hétérogènes est donc prouvée. Mais 
les paramètres tensions de surface sont difficilement accessibles à la 
mesure, en particulier lorsqu'il s'agit du contact entre deux phases soli-
des; aussi un petit nombre d'auteurs seulement en ont tenu compte. DEFAY 
et PRIGOGINE (1-19) ont élaboré une remarquable étude thermodynamique sur 
les phénomènes superficiels liés à l'adsorption et ils ont proposé un modèle 
pour expliciter l'influence des tensions entre phases sur les déplacements 
, 
d'équilibre des systèmes à un constituant. La théorie de VOLMER (1-20) a 
précisé l'influence des effets de surface sur les conditions thermodynami-
ques de germination de la vapeur d'un cprps pur. SOUSTELLE et GRUFFAT (1-21) 
ont complété et adapté ce modèle au cas des réactions hétérogènes plus 
générales telles que les oxydations, les hydratations et les décompositions 
de solides. 
Nous nous proposons d'examiner d'un point de vue formel les consé-
quences de l'énergie de surface sur l'enthalpie libre et sur l'équilibre 
des systèmes hétérogènes. 
Considérons un grain du solide SI en cours de décomposition. Nous 
avons représenté sur la figure 1-4 le contact entre les trois phases 
SI, S2 et G. 
D'autres gra1ns de S2 peuvent ne plus être en contact avec SI. 
Il existe des tensions entre les trois phases en contact 1-2 ; I-G ; 2-G. 
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Y12 
Representation du contact entre les phases 51 , 52 et G 
a) 
b) 
le rapport du volume équivalent de 1 à 2 est supérieur à 1 
Ve 1 v--z < 1 
e 
figure 1-4 
Dans l'hypothèse où les phases 1 et 2 sont distinctes et où le 
gaz G est le seul constituant de la phase gazeuse, le nombre de paramètres 
extérieurs est cinq et la varianèe du système quatre. Les paramètres 
tensions de surface y .. ne sont pas tous à proprement parler des paramètres LJ . 
extérieurs au système: par exemple l'opérateur n'a pas la maîtrise de la 
tension Y12 entre les deux phases solides qui est inhérente à la nature 
des deux solides. Par contre on peut imaginer des modèles où les tensions 
entre la phase gazeuse et les phases solides sont liées à l'adsorption du 
gaz sur ces solides suivant des lois simples (cf. 1-21). 
si o .. désigne la surface de contact entre les phases i et j et LJ 
y .. la norme des vecteurs tension de surface, la variation d'énergie inter-LJ 
ne du système s'écrit 
dU = TdS - PdV + E y .. do .. + E ~.dn. 
i,j,ir'j LJ LJ L L L 
Si nous choisissons comme variables T,P, 012, OlG' 02G et les 
nombres de moles, la fonction enthalpie libre G = U + PV - TS est adaptée 
à l'étude du problème et sa variation s'écrit 
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Comme G est une différentielle totale exacte d'après le le et 
le 2e principe de la thermodynamique, on peut écrire les relations suivan-
tes entre les variables 
(~~I) 
- n. ,p,a .. 
dS 
= - (dnl) 
P, T, n. =lni ,a .. 
~ ~J ~ ~J 
(d~1 ) 
dP 
n. ,T,a .. 
= (~) 
dni ..J. P,T,n.rn1" ;0' .. 
= VI 
~ ~J 
(~) da12 
n. , T, P ,a . . =10'12 
~ ~J 
(~) da IG n. ,T,p,a . . =lalG 
~ 1.J 
(~) da 2G ..J. n. ,T , P , a. . ra G ~ ~J 2 
etc ••• 
~ ~J 
(~) 
dni ..J. P, T, n. rnl ,a .. 
~ ~J 
= (-~.Y.lG) 
dnl ..J. P,T,n.rnl ,a .. 
dY2G 
= (dnl ) 
~ ~J 
P, T, n. =In ,a .. ~ l ~J 
SI et VI désignent respectivement l'entropie et le volume molaire du consti-
tuant 1 dans des conditions plus restriètives qu'habituellement puisque ici 
ces grandeurs sont fonction des surfaces interphases. Par contre les termes 
dy· . 
(~) . ne représentent pas des grandeurs molaires pU1.sque les dn. ..J. 1. P , T , n. rn. ,a .. 
J 1. ~J 
y .. sont des paramètres intensifs. 
~J 
dy 
.... " (_2G) Il para~t logique d'admettre que le dernier terme dnl =1 
est nul, ce qui revient à écrire que le potentiel chimique P,T,ni nl~. 
a~J 
du constituant 1 est indépendant de la surface de contact entre le solide 
S2 et le gaz. 
On peut évidemment écrire des relations semblables pour le poten-
tiel chimique des constituants 2 et G. Donc : 
d~l = - SI dT + VI dP + (~) da12 + (~) da lG da12 da lG p,T,aij=lalG P , T , a. . =la 1 2 
~J 
d~2 = - 82 dT + V2 dP + (d1l2 ) da12 + (d1l2 ) da2G da12 =1 da2G p,T,a .• =la2G p,T,a .. 0'12 ~J 1J 
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- s dT + v dP + G G d01G + 
L'équilibre chimique se traduit par la relation: 
+ IVI (d ll1 ) d012 
+ - V2 
P,T, .. J. 0~Jr012 
soit : 
En faisant des approximations habituelles, (vG » VI et V2 et indépendant 
des o .. ), cette relation s'écrit: 
~J 
~s dT + RT dln PG + 
+ IVI (~~~2) J. - V2 (~r~2) . 1 dOl2 
P,T,n.rn ,a.. P,T,n.:!n2,0 .. ~ l ~J ~ ~J 
o 
où ~S et donc ~H sont des fonctions des surfaces o ..• 
~J 
r- ds. ~J ~s = ~So + L V. (do~ ) da .. = ~So + ~sexc ou ~so représente la i,j ~ ~J 0 ~J 
variation d'entropie en négligeant les effets de surface. 
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eette équation générale permet en principe de calculer les cour-
bes d'équilibre c'est-à-dire 
PG = f (T) à a .. = ete 1.J 
PG = f(a .. ) à T = 
ete 
1.J 
T = f(a .. ) à pete 
1.J 
à condition toutefois de se donner des modèles, c'est-à-dire de préciser 
les fonctions dy .. 
f (a . . ) e t ~ = f (P , T, a . . ) 
1.J oni 1.J 
Dans certains cas particuliers la règle d'ANTONOW (réf. 1-22) 
permet d'expliciter la tension superficielle Y12 entre 2 phases condensées 
comme la différence des tensions Yl et Y2 
YI2 = YI - Y2 
où YI et Y2 représentent la tension superficielle des solides 1 et 2 en 
présence de leur vapeur. Alors 
( dJ..lI ) da12 P , T , a. .::fa I 2 
1.J 
Dans ce cas 
à une seule phase. 
(dYI _ dY2 ) 
dnl dnl P,T,a .. ,n.::fn1 
1.J 1. 
(~) est une dérivée partielle relative dnl P , T , a .. , n. ::fn 1.J 1. I 
GRUFFAT et SOUSTELLE (réf. 1-21) proposent d'autre part de relier 
l'adsorption d'un gaz à la surface d'une phase condensée avec la tension 
superficielle. L'idée consiste donc à remplacer les phases adsorbées à la 
surface d'un solide par leur manifestation énergétique sur les tensions de 
surface. De cette façon certains gaz en apparence "étrangers" au système 
peuvent avoir une influence sur l'énergie de surface et donc modifier les 
états d'équilibre d'un système d'une façon beaucoup plus importante que 
nous l'avons calculée dans le paragraphe 1-2-2. On est donc conduit à 
distinguer les gaz étrangers "actifs" des gaz étrangers "passifs", l'adsorp-
tion des premiers ayant un effet important sur les paramètres YiG du sys-
tème. 
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GRUFFAT et SOUSTELLE montrent que si le gaz G s'adsorbe à la 
surface 1G suivant l'isotherme de LANGMUIR~ la relation entre la tension 
superficielle YIG et la pression du gaz G est la suivante 
de même 
YI~ représentant la valeur de YIG en l'absence du gaz G soit YI et y 2G
o 
représentant Y2. 
En combinant le modèle de GRUFFAT et SOUSTELLE pour l'expression 
des tensions entre les phases solides et gazeuses et la règle d'ANTONOW 
pour les tensions entre phases solides (cette règle étant acceptable dans 
notre cas particulier puisque la construction de la phase 2 à partir de 
se fait vraisemblablement avec épitax~e), on peut exprimer l'enthalpie 
libre du système sous la forme 
dG RT + (YI - y 2) da 12 = - LlS dT + - dP PG G 
+ (YI - RT nG) ln (1 + KI PG) dalG 
+ (Y2 - RT nG) ln (1 + K2 PG) da2G 
- ~l dnl + ~2 dn2 + ~G dnG 
Considérons notre système porté hors de l'état d'équilibre et 
évaluons l'affinité de la réaction. Par définition 
A 
Si dans un premier temps on admet que le système est univariant 
et donc que les effets de surface sont négligeables 
dG = - (LlS) dT + (LlV) dP + E v. ~. dÀ 
~ ~ 
soit A = - E v. ~. 
~ ~ 
~ 
Chaque constituant étant pur dans sa phase, ~l' ~2 et ~G dépen-
dent de la pression et de la température mais pas du degré d'avancement. 
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L'affinité est donc indépendante du degré d'avancement de la réaction. 
Par contre s~ on prend en compte les paramètres tensions de 
surface on constate que l'affinité devient une fonction du degré d'avance-
ment. Compte tenu des hypothèses envisagées précédemment (règle d'ANTONOW -
modèle d'adsorption aux interfaces solide-gaz), l'expression de l'enthalpie 
dG - L1S dT + RT dln PG + (YI - Y2) da12 
+ (YI - RT nG) ln (I + KI PG) da lG 
+ (Y2 - RT nG) ln (I + K2 P ) da2G G 
+ (- III + 112 + llG) dÀ 
Les surfaces interphases a12, a lG et a2G sont elles-mêmes des 
fonctions du degré d'avancement que l'on peut mettre sous la forme: 
da12 a12(À) dÀ 
da1G = alG(À) dÀ 
da2G = a 2G (À) dÀ 
où a12(À), a 2G (À) et a 2G (À) sont des fonctions complexes du degré d'avance-
ment. Dans ce cas l'affinité de la réaction se met sous la forme: 
A = (YI - Y2) a12 + (YI - RT nG) ln (1 + KI PG) a 1G 
+ (Y2 - RT nG) ln (1 + K2 PG) a 2G + (- III + 112 + llG) 
soit A = AO + A' (À) 
où AO désigne l'affinité de la réaction quand les paramètres tensions de 
surface sont négligés. Dans le cas général Z'affinité est donc une fonction 
du degré d'avancement. 
Ce résultat peut expliquer la complexité des courbes,degré 
d'avancement en fonction du temps,obtenues pour les décompositions des 
solides. On admet habituellement que la vitesse de réaction est propor-
tionnelle à l'étendue de l'aire réactionnelle, c'est-à-dire a12 
et on suppose donc implicitement l'état quasi-stationnaire pour les 
espèces actives présentes à cette interface. Si l'affinité, c'est-à-dire 
l'écart à l'équilibre, est fonction de cette surface, la vitesse de la 
réaction devient une fonction plus complexe de l'étendue de l'aire réac-
tionnelle. 
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On peut traduire ce phénomène en remarquant que les courbes 
. dl. () . . vLtesse-temps : dt = ft, ne sont plus affLnes aux courbes Lnterface 
réactionnel-temps: 012 = f(t). 
I-2-3-4 - QQll§~~g~llQ~§_~~ll~~Ze§_§g~_1~§_r~gQiiQll§_4~_4~QQ~Q§i= 
iiQ~_4~~_~Qli4~~ 
A partir de la précédente étude thermodynamique on peut proposer 
des interprétations nouvelles à un certain nombre d'observations expérimen-
tales n'ayant pas donné lieu à des explications satisfaisantes. En voici 
deux exemples. 
- Nous avons montré comment les surfaces de contact sont suscep-
tibles de modifier les conditions d'équiliBre du système qui évoluent donc 
avec le degré d'avancement. On peut expliquer de cette façon l'hystérèse 
et l'irréversibilité apparente de certaines réactions de décomposition des 
solides. 
Les diagrammes d'existence de phases sont obtenus expérimenta-
lement en mesurant la température de déb~t de décomposition Td au degré 
d'avancement Àd = E. De la même façon la température de début de recombi-
naison T est mesurée au degré d'avancement À ~ 1-E pour,la réaction 
r r 
inverse. La littérature fournit un grand nombre d'exemples de tels diagram-
mes de phases avec hystérèse où l'écart Td - Tr est important. On peut 
citer la décomposition du carbonate de cadmium Cd C03 pour laquelle : 
Td = 580° et Tr = 520°C, Td - Tr = 60°C, 
sous une pression de gaz carbonique de 100 bars (1-23). 
Si on admet que les conditions d'équilibre sont fonction du 
degré d'avancement, il est logique de trouver des températures d'équilibre 
très différentes quand le degré d'avancement de la réaction passe de zéro 
à un. 
De la même façon il existe souvent un écart considérable entre 
la température de début de réaction Td observée et la température d'équi-
libre T calculée. Pour la décomposition de l'oxyde d'argent Ag20 par 
eq 
exemple, sous une pression d'oxygène de 1 atmosphère, 
T = 192°C 
eq 
Td 350°C 
(cf. tableau 11-1) 
(1-24 ) 
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Le calcul de la température d'équilibre T ne tient évidemment pas compte 
eq 
des tensions entre phases ce qui peut expliquer une partie de l'écart 
T -Td . eq 
L'évolution des surfaces interphases pourrait auss~ être 
responsable d'un certain nombre de faits expérimentaux anormaux connus 
tous sous le nom "d'arrêt cinétique" des réactions de décomposition. 
(figure 1-5). 
o ~--~--------~~----------------~ t 
figure 1-5 
Arrêt cinétique 
Entre les instants t 1 et t 2 la réaction détectée par thermogravi-
métrie donne l'impression de ne plus se propager. De tels "arrêts cinéti-
ques" ont été observés sur la décomposition de l'oxyde d'argent Ag20 (1-25) 
et d'un certain nombre d'hydrates (1-26). LALLEMANT (1-26) donne pour inter-
prétation de ce phénomène, une mauvaise stabilité de la température à 
l'interface réactionnel. Une autre interprétation possible pourrait être 
trouvée dans l'évolution des surfaces interphases au cours de la réact·ion. 
En effet, la mise hors d'équilibre du système peut avoir deux 
conséquences simultanées ou non. 
a) la réaction chimique proprement dite accompagnée d'une perte 
de masse. 
b) la modification des surfaces de contact, par exemple une 
agglomération ou un émiettement des grains de SI avant la réaction propre-
memt dite. 
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Ces deux types de "réactions" possibles du système justifient 
d'ailleurs l'emploi d'au moins deux techniques expérimentales pour étudier 
une réaction, la thermogravimétrie ne permettant de mesurer que la réaction 
du premier type. 
Entre les instants tl et tz qui sont le~ bornes de l'arrêt ciné-
tique, la réaction ne se propagerait plus par échange de matière mais par 
modification des surfaces. 
Pour confirmer cette hypothèse on peut rappeler que certaines 
décompositions sont précédées d'effets thermiques sans qu'il y ait varia-
tion de la masse ou de la structure. Nous étudierons plus en détail la 
décomposition du carbonate d'argent qui pr,ésente deux effets endothermi-
ques réversibles avant la décomposition proprement dite (cf. chapitre II, 
§3 ). Il pourrait s'agir d'un réarrangement de la surface du solide. 
Finalement la prise en compte des énergies de surface dans le 
calcul de l'enthalpie libre d'un solide qui se décompose, suggère des 
interprétations nouvelles à des phénomènes expérimentaux complexes. Jusqu' 
ici, les anomalies expérimentales dont nous venons de citer quelques exem-
ples étaient le plus:_souvent attribuées à des causes "cinétiques" mal défi-
nies. Sans rejeter systématiquement ces interprétations nous avons voulu 
en donner une formulation nouvelle qui fasse appel à la seule thermodyna-
mique, en tenant compte du fait qu'au cours de la réaction les surfaces 
varient énormément entre a et des valeurs finies. 
Le rôle possible de l'énergie de surface sur les états d'équili-
bre des systèmes hétérogènes permet d'envisager une maîtrise nouvelle de 
certaines réactions chimiques. En particulier on devrait pouvoir rendre 
possible des réactions thermodynamiquement impossibles quand on fait le 
calcul avec les variables P et T seulement il suffirait en principe 
de choisir une granulométrie ou une atmosphère gazeuse convenablement 
adaptée qui changerait le signe de la variation d'enthalpie libre. On 
imagine l'intérêt pratique de cette observation. Auparavant il est néces-
saire de progresser dans la connaissance expérimentale des paramètres 
tensions de surface. 
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1-3 - NATURE DES ECHANGES ELECTRONIQUES DANS LES REACTIONS DE DECOMPOSITION 
DES SOLIDES 
On peut distinguer les réactions de décomposition des solides 
par la nature de la liaison chimique qui est brisée au cours de la réaction. 
La molécule gazeuse G peut être préformée dans le solide initial 
SI la réaction s'écrit alors 
Les exemples les plus connus sont les décompositions d'hydrates, 
d'ammoniacates, et de métaux carbonyles. Ces réactions sont toutes endo-
thermiques et elles ont lieu à des tempéfatures basses généralement infé-
rieures à 200°C. Elles peuvent progresser en plusieurs étapes suivant le 
schéma : 
<SG
n
>1 : <SG > + IG 1 p 2 n-p 
Un cas ex,trême est celui où les liaisons entre S et G dans la 
phase 1 sont des liaisons hydrogènes ou des liaisons peu énergétiques 
du type VAN DER WAALS comme dans l'adsorption. Les phases 2 et 1 sont 
alors identiques et le système est divariant. 
Un deuxième type de décomposition est constitué par les réactions 
où la formation de la molécule gazeuse nécessite la dissociation d'un ion 
complexe, en général l'anion, suivant 
Ces réactions sont illustrées par la décomposition des carbona-
tes, des hydroxydes et d'un certain nombre d'oxalates. Elles sont endother-
miques comme les précédentes, mais elles se produisent à des températures 
généralement plus élevées (plus de 1000°C pour certains carbonates). 
Enfin, le départ du gaz peut s'accompagner d'un échange électro-
nique entre anion et cation: il s'agit de la décomposition des azotures 
ainsi que de la décomposition de quelques oxydes et oxalates qui ont déjà 
été mentionnés (cf. chap. 1-1). 
+ -M X + M + IXI 
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Ces réactions sont souvent exothermiques (à l'exception de la 
décomposition de l'oxyde d'argent et de l'oxalate de nickel). Nous rappe-
lons que ces réactions exothermiques sont irréversibles et peuvent présen-
ter un caractère explosif. 
Ce dernier type de décomposition s'apparente aux dismutations 
dans les réactions d'oxydo-réduction. 
Nous pensons que l'influence de l'atmosphère gazeuse sur la 
vitesse est différente suivant que la réaction appartient à l'un ou l'autre 
des trois types précédents. Par exemple on peut supposer que la nature 
oxydo-réductrice de l'atmosphère gazeuse est susceptible de jouer un rôle 
sur les réactions du 3e type plutôt que sur les réactions du premier ou 
du second type. 
De la même façon l'influence s,ur la cinétique de décomposition 
du dopage du solide initial par des éléments de valence différente devrait 
être une fonction du type de la réaction considérée. 
Le tableau III récapitule les différents modèles de classifica-
tion des réactions de décomposition des solides en fonction de la variance, 
de la nature de l'effet thermique et des liaisons chimiques brisées au cours 
de la réaction. Nous l'avons illustré de quelques exemples choisis dans la 
bibliographie. Certaines cases du tableau restent vides parce qu'à notre 
connaissance il n'y a pas de réaction qui convienne, mais il est vraisem-
blable que dans certains cas les critères correspondants soient incompa-
tibles entre eux, d'où l'impossibilité de trouver des exemples. 
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Ce chapitre avait pour but d'énoncer un certain nombre de géné-
ralités sur les réactions de décomposition des solides, en montrant que 
ces réactions ne sont pas toutes équivalentes. Nous avons insisté sur 
l'intérêt d'une étude thermodynamique complète de ces systèmes qui permet 
d'interpréter et parfois de prévoir un certain nombre de résultats expéri-
mentaux concernant la cinétique de ces réactions. 
Cet essai nous oblige à rappeler quelques précautions qui 
doivent être prises systématiquement quand on étudie une réaction 
de décomposition des solides, en particulier il est indispensable 
d'avoir une bonne définition de l'atmosphère gazeuse, de la granulométrie, 
de la forme des cristaux et de leur préparation, enfin de tous les paramè-
tres qui participent à la définition complète de l'état thermodynamique 
du système. 
Pour l'étude expérimentale ~u~ suit nous avons choisi d'analyser 
des réactions appartenant à des classes suffisamment éloignées dans l'es-
poir d'obtenir des résultats cinétiques différents, en particulier en ce 
qui concerne l'influence de l'atmosphère gazeuse. Les décompositions uni-
variantes ou divariantes d'hydrates ont été longuement étudiées au labora-
toire (1-4 ; 1-5 ; 1-13). Notre choix s'est donc porté sur deux réactions 
avec échange d'électrons: l'une endothermique, la décomposition du carbo-
nate d'argent où l'échange électronique se fait à l'intérieur du réseau 
anionique, l'autre exothermique, la décomposition de l'oxalate d'argent 
où l'échange d'électrons a lieu entre l'anion et le cation. 
Variance 
2 
Tableau 111 
Réactions endothermiques 
Sans échange 
électronique 
«SC»1 t «S»1 + Ici 
Certains hydrates 
Ex : «CaS04. H20» t 
«CaS04» + IH201 
Certains ammoniacates 
«LiBr, NH3»1 t 
«LiBr»1 + INH31 
Certains hydrates 
<SC>1 t <S>2 + Ici 
Ex : <Li 2 S04, H20\ t 
<Li 2S0 4>2 + IH20 1 
Echange électronique 
à l'intérieur de 
l'anion ou du cation 
Echange électronique 
entre 
anion et cation 
Certains oxydes 
Ex : 3«Fe20 3» t 
a 
2«Fe304» + Y2 1021 
a 
dans le domaine de 
stabilité de la phase 
sesqui-oxyde rhomboé-" 
drique 
Tous les carbonates : 1 Certains oxydes 
<M2+ C032->1 t Ex : 3Fe203 t 
<M2+0 2->2 + Ic0 21 
Tous les hydroxydes 
<M2+ 20H-> -+ 
, 1 +-
Fe304 + % 1021 
dans le domaine de 
stabilité de la magné-
tite 
<M
2
+,02->2 + IH20 1 IEx Ag20 t 2Ag +lh10 2 
L'oxalate de nickel 
<Ni 2+C204 2-> -+ 
Ni + 2\C02 \ 
Sans échange 
électronique 
Réactions exothermiques 
Echange 
électronique 
à l'intérieur 
de l'anion 
ou du cation 
Echange électronique 
entre 
anion et cation 
+ -M X -+ M + Ixl 
Tous les azotures : 
Ex : BaNG -+ Ba + 31N2 1 
Certains oxalates 
Ex : Ag2C204 -+ 
2Ag + 21 CO 2 1 
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ChaplilLe II 
ETUDE THERMODYNAfUQUE EXPERH4ENTALE 
DE LA DECOMPOSITION DU CARBONATE ET DE L'OXALATE D'ARGENT 
Nous avons montré dans le premier chapitre, la nécessité de 
donner des phases solides initiale et finale une définition aussi précise 
que possible en ce qui concerne la structure, la morphologie et les impu-
retés chimiques. Les techniques employées pour ces analyses ont donc été 
la radiocristallographie, la microscopie électronique à balayage et l'ana-
lyse chimique traditionnelle. 
Les réactions chimiques proprement dites qui se manifestent par 
des variations de masse et structure accompagnées d'effets thermiques, ont 
été suivies par thermogravimétrie, radiocristallographie, microcalorimétrie 
et analyse thermique différentielle. On,peut jouer sur la complémentarité 
de ces différentes techniques pour mettre en évidence des étapes successi-
ves au cours des réactions (11-1). Il faut souligner l'intérêt particulier 
des mesures calorimétriques qui sont capables d'enregistrer des transfor-
mations des phases solides du type réorganisation des surfaces, qu~ ne 
sont accompagnées ni d'effets massiques ni de changement de structure. 
Dans ce cas les analyses thermogravimétriques et radiocristallographiques 
sont transparentes au phénomène qui ne peut être observé que par une 
méthode calorimétrique. 
Ce chapitre est destiné à rassembler les résultats expérimentaux 
de l'étude statique des deux réactions 
Ag2C03 : Ag2 0 + IC0 21 
~ Ag2 C2 04 + Ag + IC021 
La détermination des diagrammes d'existence des phases a permis 
de préparer l'étude cinétique des réactions qui sera abordée dans le chapi-
tre suivant. 
II-l - DESCRIPTION DES TECHNIQUES EXPERH4ENTALES 
Certains montages qui vont être décrits ont déjà fait l'objet 
d'une présentation dans un mémoire précédent (11-2). Par souci de cohé-
rence, nous avons choisi de les rappeler ici en décrivant les modifications 
qui ont pu être apportées entre l'étude de la première et de la deuxième 
réaction. 
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Thermogravimétrie 
Le montage utilisé est décrit sur la figure 11-1. Il s'agit d'un 
peson Mac BAIN à ressort en quartz de "QUARTZ et SILICE". La charge maxi-
male autorisée est de 3 grammes et la variation minimale de masse détectée 
50 microgrammes. Le ressort est entouré d'une jaquette d'eau thermorégulée. 
Un dispositif électromagnétique "SETARAM" permet simultanément 
la détection et la compensation de l'allongement du ressort (11-3). Par 
ce procédé la nacelle porte-échantillon est immobilisée dans le four quand 
la masse de l'échantillon évolue et sa température demeure rigoureusement 
constante au cours de la réaction. 
Le volume du réacteur est artificiellement augmenté par un ballon 
en verre. L'accroissement de pression dû au dégagement de gaz carbonique 
est ainsi limité à 0,5 torr au maximum pour le carbonate d'argent (échan-
tillon de 50 mg) et à 0,1 torr pour l'oxalate d'~rgent (échantillon de 
10 mg). 
Une pompe à palettes associée à une pompe à diffusion d'huile 
permet de faire le vide dans l'enceinte réactionnelle jusqu'à 10- 3 torr, 
le vide est contrôlé au moyen d'une jauge PlRANI ou d'un manomètre ALPHA-
VAC 200 à ionisation et à cathode froide. 
Le dispositif d'entrée des gaz permet l'introduction de plusieurs 
d'entre eux simultanément. Pour l'étude de la décomposition du carbonate 
la pression est mesurée au moyen d'un manomètre "VARIAN MAT" jusqu'à 200 
torrs et d'un manomètre à membrane "BOURDON" pour les pressions supérieu-
res ; les manomètres ont été remplacées par une jauge ALPHAVAC convenable-
ment étalonnée pour étudier la décomposition de l'oxalate d'argent. La. 
jauge ALPHAVAC ne donne pas une indication linéaire en fonction de la pres-
sion quand l'atmosphère est constituée d'un mélange de gaz; dans ce cas 
nous avons eu recours au manomètre à mercure associé au manomètre à huile 
pour la mesure des basses pressions. 
Les pressions des gaz facilement condensables sont obtenues par 
la méthode du point froid. Un ballon en verre à double enveloppe thermos-
taté est relié à l'enceinte réactionnelle (figure 11-1). La tension de 
vapeur du liquide que contient ce ballon fixe la pression. L'ensemble de 
l'installation est thermorégulé à une température supérieure à celle du 
ballon pour éliminer tout point de condensation. 
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L'échantillon est chauffé dans un four vertical. Ce four est 
refroidi par une jaquette d'eau et sa température est cOImllandée par un 
prograImllateur-régulateur "SETARAM PRT 3000". La température du produit 
est repérée par un thermocouple en fer-constantan situé à proximité de 
la nacelle dans le tube porte-échantillon. 
Les signaux qui mesurent l'évolution de la masse et de la tempé-
rature de l'échantillon sont enregistrés simultanément sur un enregistreur 
galvanométrïque "SEFRAM" à deux voies. 
Radiocristallographie 
Nous avons caractérisé par radiocristallographie les phases 
solides en présence au cours de la décomposition du carbonate et de l'oxa-
late d'argent sous différentes atmosphères. 
Pour cette étude nous avons utilisé un diffractomètre "C.G.R. 
THETA60" équipé d'un compteur proportionnel. La raie Ka. l du cuivre o 
(À = ),5405 A) est sélectionnée par un monochromateur à cristal courbe. 
L'échantillon se présente sous la forme d'une poudre fine, pas-
tillée ou accolée sur un support de verre dépoli. Il est placé dans un 
four à résistance de "Kanthal" (licence C.N.R.S., invention BARRET et 
GERARD). La cOImllande de température est réalisée au moyen d'un prograImlla-
teur "SETARAM RT 64", relié au four par un thermocouple en fer-constantan. 
Le four est en liaison avec une pompe à palettes et avec une 
double entrée de gaz pour permettre l'établissement d'une atmosphère 
contrôlée. Un manomètre à membrane permet la mesure des hautes pressions. 
Le vide est contrôlé par un tube à décharge PFUCKER qui s'éteint lorsque 
-2 la pression de gaz résiduelle devient inférieure à)O torr. 
Les pressions de vapeur d'eau sont obtenues par un disP6sitif 
analogue à celui utilisé en thermogravimétrie. 
Les diffractograIm!les et la température de l'échantillon sont 
enregis.trés simultanément sur un enregistreur potentiométrique "MECl" 
à deux voies. 
Pour la détermination des phases intermédiaires éventuellement 
formées en cours de réaction nous avons fait appel à la technique classi-
que du balayage (11-4). 
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Microcalorimétrie 
L'effet thermique qui accompagne la décomposition du carbonate 
d'argent a pu être mesuré dans des conditions isobares et isothermes au 
moyen d'un microcalorimètre ttCALVET" haute température. Cet appareil est 
également équipé d'un ensemble de vide et de mesure des pressions qui 
permet d'opérer en atmosphère contrôlée. SOUCHON (11-26) en a fait une 
description détaillée dans sa thèse. 
Analyse thermique différentielle 
La nécessité de mesurer les effets thermiques de la décomposition 
de l'oxalate d'argent en programmation de température nous a contraint à 
avoir recours à l'analyse thermique différentielle. L'appareil utilisé 
est un DU PONT : 990 Thermal Analyzer. Le' fonctionnement en calorimétrie 
différentiel à balayage permet d'atteindre la sensibilité de 0,01 mcal/s/ 
inch sur les thermocouples de chromel-alume1. 
Cet analyseur est équipé d'un système d'introduction des gaz 
mais ses performancés concernant la qualité du vide sont modestes (vide 
résiduel de 10-1 torr). Il a été possibJe de dissocier le four de l'en-
semble de commande et donc de thermorégu1er le réacteur sans risquer 
d'endommager les composants électroniques. Cet apparèi1 nous a donc per-
mis de travailler en atmosphère contrôlée y compris avec des vapeurs con-
densables. 
Conditions opératoires pour qu'une analyse thermique isobare 
et isotherme soit possible 
Nous sommes particulièrement convaincus de la nécessité de 
conduire les mesures d'analyses thermiques dans des conditions isobares 
et isothermes. L'exploitation formelle d'une courbe cinétique n'est possi-
ble que si le maximum de paramètres intensifs demeurent constants au 
cours du temps. Si au contraire l'analyse thermique est réalisée dans des 
conditions de température évolutives avec le temps, l'écart à l'équilibre 
que présente le système évolue aussi. Cet écart à l'équilibre est généra-
lement une fonction complexe de la température, et l'exploitation des 
courbes cinétiques est très difficile. (11-5). 
Il n'est malheureusement pas toujours possible de procéder à 
l'analyse thermique d'une réaction hétérogène dans des conditions isoba-
res et isothermes. Il faut que le réacteur puisse s'adapter aux conditions 
de stabilité du système. 
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Par exemple pour les appareils qui ont une inertie thermique 
importante comme le microcalorimètre CALVET, on doit obligatoirement 
fixer en premier la température puis amener le système hors d'équilibre 
par un brusque changement de pression. Cette dernière opération est quasi-
instantanée et ne modifie pas la stabilité de l'enregistrement si on opère 
avec un montage symétrique. 
Cette méthode opératoire n'est possible que si une variation de 
pression est effectivement apte à modifier la stabilité du système. C'est 
le cas de la décomposition du carbonate d'argent. 
Par contre pour les réactions de décomposition non équilibrées, 
en particulier les réactions exothermiques, le domaine de stabilité du 
solide initial est indépendant de la pression, et la méthode opératoire 
n'est plus applicable. 
C'est la raison pour laquelle nous n'avons pas pu procéder à 
une analyse thermique isotherme au microcalorimètre CALVET de la décom-
position de l'oxalate d'argent. Dans ce cas l'analyse thermique de la 
réaction réalisée 4ans des conditions de température évolutives apporte 
des renseignements qualitatifs intéressants. 
11-2 - ANALYSE DES PHASES DU SYSTEME Ag 2 C0 3 ! Ag 2 0 + Ico2 1 
Un certain nombre d'auteurs (II-6 ; II-7) signalent l'existence 
de plusieurs "carbonates d'argent" qui sont fonction de la méthode de pré-
paration. Ces carbonates se distinguent par la morphologie et la tai~le 
des cristaux, par les effets thermiques qui accompagnent le départ du gaz 
et par leur température de début de décomposition qui peut varier dans des 
proportions considérables de 150 à 300°C suivant BARNES «II-6) et figure 
II-2. Par contre les analyses chimique et radiocristallographique ne 
mettent en évidence qu'une seule phase carbonate d'argent. 
Nous n'avons pas étudié l'influence de la préparation sur la 
cinétique de décomposition, et nos mesures ont porté sur un produit com-
mercial "Carbonate d'argent LABOSI pour analyses". Ce produit est photo-
sensible et il est conservé à l'abri de la lumière. 
La poudre jaune du carbonate d'argent observée au microscope 
électronique à balayage CAMECA se présente sous la forme d'agrégats de 
micrograins dont la taille n'excède pas 0,2 microns (figure II-3). La 
sélection mécanique d'une granulométrie précise n'est pas possible à 
cette dimension. 
a) 
b) 
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L'oxyde d'argent produit par la décomposition du carbonate 
conserve une morphologie voisine quoique plus fragmentée que les cristaux 
dont il est issu (figure 11-3). 
11-2-1 - Anaty~e c~que 
La recherche de cations étrangers dans le carbonate d'argent 
a été effectuée par spectroscopie d'absorption atomique sur un appareil 
"PERKIN-ELMER 303". Les mesures ont porté sur un ensemble de cations qui 
ont une grande probabilité de se substituer à l'argent en raison de leur 
encombrement stérique et de leur position dans la classification périodi-
( 2+ 2+ .2+ 2+ C 3+ F 2+ M 2+ + 3+) . _ que Zn ,Cd , N~ ,Cu , r , e , n , Na , V • Ces ~mpuretes 
ont des teneurs inférieures aux limites de détection de l'appareil. 
Le carbonate d'argent cristallise dans le système monoclinique 
et appartient au groupe spatial P 2 (11-8). A partir du spectre de diffrac-
l 
tion (11-2) nous avons pu affiner sur l'ordinateur PHILIPS 1]00 la valeur 
des paramètres de la maille cristalline qui diffèrent très peu des fiches 
J.C.P.D.S. (11-9) 
a = 4,827 AO 
b = 9,554 AO 
c = 3,237 AO 
3 Le volume de la maille correspondant est de ]49,13 A et la 
densité théorique de 6,13. 
Dans toute l'étendue du domaine de pression et de température 
étudiée le produit obtenu est toujours l'oxyde d'argent Ag20 qui peut 
contenir des traces d'argent métallique cristallisé. 
L'oxyde d'argent cristallise dans le système cubique et appar-
tient au groupe spatial P 3 (11-10). 
nm 
La valeur du paramètre que nous avons calculée à partir du spec-
tre est 
a = 4,740 AO 
qui correspond à une densité théorique d = 7,21. 
figure II-3 
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11-2-3 - PlLobl.ème pO.6é pCV!. la. mé;taJ.,;{;a.b11..Ué de .t'oxyde d'aJtgen:t 
Nous avons constaté que le produit de la décomposition du 
carbonate d'argent en atmosphère de gaz carbonique, de vapeur d'eau, 
d'oxygène ou sous vide est l'oxyde d'argent. Or dans les conditions 
opératoires de température et de pression choisies, l'oxyde d'argent 
est thermodynamiquement instable. Nous avons reporté sur le tableau 11-1 
les valeurs calculées de la pression d'équilibre 
en fonction de la température à partir des données bibliographiques (II-11). 
T en Oc 110 130 150 170 190 
P02 en torrs 0,98 6,25 34,2 153,5 654 . 
Tableau II-I 
Les vi tes ses de décomposi tion ont été mesuré.es généralement 
à 169°C. A cette température la pression d'oxygène d'équilibre de l'oxyde 
d'argent est voisine de 150 torrs. Pour des pressions plus faibles la 
phase oxyde d'argent est instable et la réaction devrait logiquement se 
poursuivre jusqu'à la précipitation d'argent métallique suivant le sché-
ma : 
Ag2 C03 ::. Ag20 + Ic021 -::: 2Ag + ~ 1021 + IC021 
Or la décomposition de l'oxyde n'est observée qu'à des températures s~pé­
rieures à 300°C même sous faible pression d'oxygène (figure 11-4). 
L'existence d'oxyde d'argent dans ces conditions d'instabilité 
peut donner lieu à deux interprétations : 
- la décomposition est effectivement possible mais sa ciné.tique 
est très lente. Autrement dit "l'arrêt cinétique" de la réaction s'éten-
drait de 100 à 350°C sous vide, ce qui est énorme. 
- l'oxyde d'argent, dans les conditions de l'expérience est 
stabilisé par les traces d'argent métallique. Cette stabilité serait 
due soit à l'existence d'une solution solide d'argent dans le solide 
ionique, soit à l'existence de microdomaines d'argent dont les interfaces 
Ag/Ag20 auraient une énergie importante. 
Cette deuxième hypothèse déjà suggérée par ALLEN (11-12) 
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serait conforme aux modèles thermodynamiques que nous avons élaborés 
pour les systèmes hétérogènes et qui tiennent compte des effets de sur-
face (chapitre 1-4). 
Nous avons procédé à l'analyse thermique de la réaction dans 
des conditions isothermes par microcalorimétrie et en programmation de 
température par analyse thermique différentielle. 
L'enthalpie de la réaction mesurée au microcalorimètre CALVET 
sous 60 torrs de C02 à 169°C est 
ilH = 20 :!: 1 kcal/mole. 
Nous reviendrons sur l'exploitation du thermogramme pour inter-
préter la cinétique de la réaction. 
Nous avons rencontré quelques difficultés pour stabiliser la 
ligne de base en début de réaction. La raison de ces difficultés est 
apparue clairement à la suite de l'analyse thermique différentielle de 
la réaction. 
L'effet endothermique principal est accompagné de deux effets 
secondaires également endothermiques (figure 11-4). Il est possible de 
séparer nettement les deux effets secondaires El et E2 de l'effet pr~n­
cipal E3 en augmentant la pression du gaz carbonique ; E.l et E2 sont en 
effet indépendants de la pression de gaz carbonique ou de la pression de 
vapeur d'eau, alors que E3 évolue rapidement avec PC02' 
Les caractéristiques des trois effets thermiques sous une pres-
sion de gaz carbonique de 1 atmosphère et pour une vitesse de montée en 
température de 10o/mn , sont les suivantes 
ilH l = 1,1 kcal/mole CO2 
f.H2 0,57 Il 
ilH3 = 20 " 
Tl = 184°C 
T2 = 191°C 
T3 = 230°C 
Les effets El et E2 sont réversibles mais El présente une 
hystérèse beaucoup plus importante que E2. 
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Sous très basse pression de C02, E.let E2 se superposent à 
l'effet principal E3 (figure 11-6). 
Enfin si la réaction a lieu en présence d'oxygène le premier 
effet endothermique El est précédé par une transformation exothermique 
peu intense qui initie la réaction (figure 11-7). 
La complexité des effets thermiques qui accompagnent la décom-
position du carbonate d'argent a inquiété un certain nombre d'auteurs. 
WYDEVEN (II-13) et plus récemment BARNES et STONE (11-6) ont effectivement 
observé les deux transformations endothermiques E.l et E2. Ces auteurs 
n'ont pas pu corréler ces deux transformations à une modification du 
spectre de diffraction X ou à une variatipn de masse. WYDEVEN suppose 
finalement que les transformations endothermiques secondaires ont pour 
origine soit une désorientation et rotation libre de l'ion carbonate 
soit des changements physico-chimiques.à la surface du carbonate. On 
pourrait en principe vérifier la première hypoth~se par analyse du spec-
tre infra-rouge ; malheureusement, la nécessité de travailler avec une 
pression de gaz carbonique élevée pour isoler les deux pics ne permet 
pas de faire cette analyse car le rayonnement infra-rouge est complétement 
absorbé par les molécules du gaz carbonique. La deuxième hypothèse ne peut 
pas donner lieu à vérification. 
Nous pensons qu'une interprétation plus satisfaisante est à 
chercher dans le sens de la modification des défauts de structure du . 
carbonate d'argent. Le premier effet endothermique El pourrait être une 
précipitation de ces défauts dans une phase nouvelle, autrement dit la 
température Tl délimiterait la dimixtion de ces défauts de structure. 
Cette précipitation s'accompagnerait d'un second changement de phase du 
type phase amorphe + phase cristallisée (effet E2)' A titre d'exemple 
les défauts de structure du carbonate pourrait être des atomes neutres 
d'argent interstitiels, soit avec les notations de BESSON (11-14) 
+ 0 
<Ag > 
+ 
+ ( ) o 
o 
+ 
+ (h+) 
+ 0 
La demixtion responsable de l'effet El s'écrit alors 
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et le deuxième effet endothermique E2 
-+ <Ag> + <Ag> 
Cl S 
Cette interprétation rend bien compte de la non-dépendance de 
Tl et T2 avec l'atmosphère gazeuse de C02 ou H20. Nous reviendrons sur 
l'interprétation du rôle de l'oxygène sur ces transformations au cours 
de l'étude cinétique (chapitre IV). 
La réversibilité quasi-instantanée de E2 est logique puisqu'il 
s'agit d'un simple changement de phase. La réversibilité très lente de El 
signifie qu'aux basses températures, de l'argent métallique est capable 
de diffuser dans le carbonate. On peut s'étonner toutefois du caractère 
endothermique de ces deux transformatio~s, les précipitations de phase 
étant généralement exothermiques. 
Nous reviendrons sur l'importance des.· deux transformations 
endothermiques El et E2 au cours de l'interprétation des courbes cinéti-
ques dans le chapitre IV. 
II-3 - DETERI~INATION DU DIAGRAf~ME DE PREDor~INANCE DES PHASES DE LA REACTION 
Ag2 C0 3 ! Ag 20 + IC02 1 
La connaissance thermodynamique complète du système étudié 
nécessite évidemment la détermination du diagramme d'équilibre PC02 =f(T). 
Nous avons montré (11-15) que la détermination expérimentale de ce type 
de diagramme fournit des résultats généralement peu satisfaisants et lar-
gement contradictoires avec d'autres mesures comme l'enthalpie de réaction 
par exemple. 
Nous avons reporté sur la figure 11-8 le diagramme de prédo-
minance des phases obtenu par la méthode des montées en températures. 
~I 
PC02 700 torrs 
= 2 torrs 
figure II-6 
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figure 11-8 
Diagramme d'équilibre Ag 2 C0 3/Ag2 0 
o d'après DRAKE et BENTON 
• nos mesures en programmation 
de température 
Ce diagramme présente l'allure caractéristique d'une décompo-
sition endothermique observée a1,J voisinage de l'équilibre (cf. chapitre 
1-2). 
Les couples (P,T) se placent sur une droite dans le système 
1 de coordonnées ln P = f(Ï)' Par analogie avec l'équation de VAN TI HOFF 
b.GO 
K = exp (- RT ) ; soit ln Po 
la variation d'enthalpie de la réaction serait: 
b.Ho = 28 kcal/mole 
Cette valeur est nettement en désaccord avec la mesure microca-
lorimétrique : 
b.Ho = 20 ~ 1 kcal/mole 
et la valeur proposée par KUBACHEWSKl (11-16) 
b.Ho = 19,4 ± 2,5 kcal/mole 
Nous proposons au chapitre IV une méthode plus raffinée pour 
la détermination du diagramme d'équilibre. 
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11-4 - ANALYSE DES PHASES DE LA REACTION 
1 ~ Agz Cz 04 + Ag + ICOzl 
Nous avons déjà squligné (chap. l § 1) les particularités atta-
chées aux réactions de décomposition des oxalates qui peuvent donner lieu 
au schéma réactionnel suivant 
(1) z+ z- + z+ z- ICOI M Cz 04 + M C03 + 
(2) MZ+ z- + MZ+ z- Icozl C0 3 + 0 + 
(3) M2+ 2- + ~IOzl 0 + M + 
(4) Icol + ~ 10zi + IcOzl + 
Toutes les étapes précédentes ou seulement une partie d'entre 
elles peuvent avoir lieu. Quand les quatre étapes ont lieu effectivement, 
le bilan global de la réaction est 
bilan 
z+ z- 1 1 M C2 04 + M + 2 COz 
A notre connaissance quatre oxalates seulement présentent ce 
il s'agit des oxalates de nickel, cuivre, mercure et argent. 
Dans ce cas la détermination de la composition de la phase gaz-
euse est de première importance pour la compréhension des processus ciné-
tiques. En effet si la phase gazeuse est un mélange de gaz CO,Oz, C04 , les 
étapes intermédiaires 1, 2 et 3 ont assurément eu lieu • .Par contre si la 
phase gazeuse contient du COz seul, il est possible d'envisager que la 
z-décomposition de l'ion oxalate Cz 04 se fasse directement sans créer 
les ions intermédiaires carbonate et oxyde. Il ne peut s'agir toutefois 
que d'une présomption car l'étude thermodynamique de l'équilibre 
ICOI + YZIOzl t IcOzl nous montre que cet équilibre est fortement déplacé 
vers la droite à la température de la réaction : 140°C. 
PCOz Kp = ---'-"";:;""-"'12'7"" 
P p 7'Z CO Oz 
La présence des catalyseurs que sont les métaux et les oxydes, 
par exemple ceux produits par la réaction pourrait donc rendre instan-
tanée cette réaction qui n'est observée habituellement qu'à des tempéra-
tures plus élevées. 
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II - 4-1 - Pltépa.!liLÛOn et duCJUp.:Uon du écha.ntill.on6 d'a xai.ctte d' aJtgent 
L'oxalate d'argent que nous avons utilisé principalement a été 
préparé au laboratoire par précipitation très lente de solutions de nitra-
te d'argent 0,2 N et d'acide oxalique 0,2 N dans l'obscurité. Nous avons 
constaté que la forme et la taille des cristaux obtenus dépendaient beau-
coup de la température de précipitation. A 65°C on obtient les cristaux 
les plus homogènes et les plus gros. Ces cristaux ont pour la plupart une 
forme hexagonale et peuvent atteindre un diamètre de 200 microns (fig. 11-
9). Ils sont en outre très plats, leur épaisseur excède rarement 2 microns. 
La poudre contient aussi quelques cristaux parasites dont la forme géomé-
trique est plus complexe (rhomboédre) ; ils sont d'autant plus nombreux 
que la température est basse et que l'écaFt à la stoechiométrie des réac-
tifs est important (écart dû par exemple à une agitation insuffisante). 
Le produit préparé suivant cette méthode sera désigné dans la suite sous 
le titre de préparation (1). 
Afin d'étudier l'influence de la préparation sur la cinétique 
de décomposition de l'oxalate d'argent, nous avons modifié la concentra-
tion en réactifs de la solution mère de'la façon suivante: 
- la préparation (II) est obtenue à partir d'une solution conte-
nant un excès d'acide oxalique acide oxalique 0,4N; AgNOs 0,2 N. 
- la préparation (III) à partir d'une solution contenant ~ 
excès de nitrate d'argent: Acide oxalique 0,2N ; AgN03 0,4 N. 
Nous constaterons que la réactivité des trois préparations est 
effectivement très différente (chapitre V). Les trois produits ne présen-
tent pas de différences détectables par l'analyse radiocristallographique 
ou par la spectroscopie infra-rouge. Ils se distinguent seulement par leur 
morphologie et la teneur en impuretés N0 3-. 
Les cristaux des préparations (II) et (III) ont des formes plus 
variées et leur taille est nettement plus petite que les cristaux de la 
préparation (1) (figure 11-9). 
Nous avons dosé les ions N03 présents dans les différentes 
préparations. Nous avons choisi la méthode colorimétrique (11-17). Les 
ions nitrate sont complexés par la brucine. Ces complexes font apparaî-
° tre des bandes d'absorption caractéristiques vers 4100 et 3380 A. 
figure II-9 
Ag2C204 l x 350 Ag2C204 III x 350 
Ag2C204 II x 350 Ag2C204 III x 1500 
50 
Les concentrations en ions nitrate pour les différentes préparations sont 
les suivantes : 
Préparation (1) 
" (II) 
u (III) 
0,4 mg de N0 3 
0,1 " 
2,8 " 
" 
" 
par gramme d'oxalate d'argent 
" 
" 
Le taux d'impuretés évolue donc comme le rapport des normalités 
en nitrate d'argent et en acide oxalique dans la solution mère. 
Les taux élevés de pollution, en particulier pour la préparation 
(III), laissent supposer qu'il y a démixtion et que les échantillons con-
tiennent un peu de nitrate d'argent dans sa propre phase. 
11-4-2 - Spe~~ de di66~ction X 
L'oxalate d'argent cristallise dans l~ système monoclinique, 
groupe d'espace P2~c (11-18). Le spectre de diffraction X correspond au 
spectre de référence des fiches J.C.P.D.S., sauf en ce qui concerne les 
intensités de raies. Les différences ,d'intensité peuvent 
avoir comme explication la forme très plate des cristaux de notre prépara-
tion ; cette géométrie est susceptible d'introduire une orientation préfé-
rentielle de la poudre. 
Le spectre du produit final est celui de l'argent métallique. 
Il est difficile à partir de ce spectre d'exclure formellement la possi-
bilité de formation d'oxyde d'argent en cours de réaction. En effet les 
raies de diffraction les plus intenses de l'oxyde d'argent se superposent 
à celles de l'oxalate et l'analyse radiocristallographique ne constitue 
pas un critère très sûr dans ce cas. C'est pourquoi nous avons procédé 
à l'analyse de la phase gazeuse. 
11-4-3 - Anai.y.6e de .ta. phcwe. ga.Ze.U1le. 
L'analyse de la phase gazeuse doit nous permettre de préciser 
si la réaction produit du gaz carbonique seul ou un mélange C02 - CO - 02. 
Nous avons procédé à cette analyse par spectrométrie de masse. 
L'appareil est un spectromètre de masse quadrupolaire BALZERS QHG III à 
détection par multiplicateur d'électrons. Il est relié à un réacteur où 
l'échantillon peut être décomposé dans une atmosphère contrôlée. 
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L'exploitation du spectre est délicate. La molécule de gaz 
carbonique est brisée dans le spectromètre et avec le pic principal 
d'absorption correspondant à C02+ (mie = 44) sont enregistrés les pics 
+ + + CO (26), 0 (J6) et 02 (32). Il est donc nécessaire d'étalonner 
l'appareil sous pression de C02 et de comparer à la même pression le 
spectre du gaz produit par la réaction. 
La figure 11-10 montre l'analogie de ces spectres. Conformément 
aux données bibliographiques (11-19 ; 11-20) la décomposition de l'oxalate 
ne produit donc que de l'argent et du gaz carbonique. Toutefois la préci-
sion de la méthode est faible. si la réaction produit moins de 2 % d'oxy-
de de carbone et d'oxygène, il n'est pas possible de s'en rendre compte 
par cette méthode. 
I1-4-4 - MuuJte de l'e66e;t :theJWI-ique 
Nous avons voulu nous assurer que l'enthalpie de réaction ne 
dépend pas de la nature de l'atmosphère gazeuse ce qui est une nouvelle 
façon de montrer que la décomposition progresse sans passer par les espèces 
intermédiaires carbonate et oxyde. 
La press~on de gaz carbonique n'a pas d'influence sur la tempé-
rature de début de réaction et nous n'avons donc pas pu mesurer l'effet 
thermique par microcalorimétrie isotherme. Nous avons été contraint de 
procéder par analyse thermique différentielle isobare. 
La figure II-Il donne l'allure de la courbe ~T = f(t) obtenue 
en atmosphère de gaz carbonique. Cette courbe se déforme considérablement 
quand on opère en présence d'hydrogène ou d'oxygène. Nous étudierons ulté-
rieurement ces déformations. Nous nous préoccupons de l'enthalpie ~H de 
la réaction et donc de l'aire A sous la courbe qui lui est proportionnelle. 
~H ~ E (T ,G) • A 
L'appareil est étalonné au moyen d'une pastille de saphir dont 
la fonction Cp = f(T) est connue avec précision (11-21). Nous avons véri-
fié que pour un gaz donné le facteur E ne dépend pas de la pression si 
elle est supérieure à quelques torrs E est à peu près constant sur un 
domaine de température de quelques dizaines de degrés. 
Par contre le facteur d'étalonnage E est fonction de la nature 
de l'atmosphère gazeuse. BERG (11-22) propose une interprétation liée à 
C+ 
12 
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co+ 
16 
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la porosité du solide et à la conductivité thermique du gaz qui occupe 
l.es pores. Nous avons constaté que le facteur d'étalonnage augmente de 
façon importante avec la conductivité du gaz (figure 11-12). 
Les valeurs trouvées pour les facteurs d'étalonnage et les 
chaleurs de réaction sont consignées dans le tableau suivant 
Atmosphère Conductivité thermique E(à 100°C) LlH d(LlH) 
du gaz (11-23) kcal/mole C02 LlH 
C02 42 - 1],7 1 % 
02 66 1,08 - 12,3 8 % 
He 369 1,75 - Il,8 7 % 
H2 459 1,90 - 11,8 6 % 
eXE 
Nous constatons que la chaleur de la réaction est constante 
quelle que soit l'atmosph~re ; 
LlH = - 12.! 0,3 kcal/mole C02. 
MAC DONALD (II-24) a proposé la valeur de - 29,250 kcal. 
Cette grandeur est vraisemblablement rapportée à deux moles de gaz carbo-
nique. 
Nous en concluons que le bilan thermique de la réaction et donc 
le produit final sont les mêmes quelle que soit l'atmosphère gazeuse. Ce 
résultat montre que l'oxygène et l'hydrogène sont "thermodynamiquement 
étrangers" à la réaction. Ils ne peuvent influer que sur la cinétique 
(par exemple en modifiant le chemin réactionnel ou la concentration des 
espèces intermédiaires). Ce sont des gaz étrangers "actifs". 
Cette ambiguité méritait d'être levée car pour un certain nom-
bre d'oxalates métalliques le passage d'une atmosphère réductrice à une 
atmosphère oxydante change le signe de l'enthalpie de réaction. DOLLIMORE 
(11-25) en donne un certain nombre d'exemples dont les oxalates de cobalt 
et nickel. L'oxygène n'est donc pas un gaz étranger pour ces décompositions. 
2 
1,5 
1 
E 
t t 
6 -1 -1 -1 C X 10 cal. cm .s .K 
éche 11 e log. 
40 100 400 
Evolution du facteur à'étalonnage E en A.T.D. avec la conductivité 
thermique C àe 1 1 atmosphère gazeuse 
figure II-12 
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11-5 - DIAGRAMME DE PREDOMINANCE DES PHASES DE LA REACTION 
Y:2 Ag 2 C2 04 + Ag + IC02 1 
En conclusion 
L'exothermicité de la réaction de décomposition de l'oxalate 
d'argent nous a permis de prévoir que la réaction est irréversible et se 
situe toujours loin de l'équilibre dans nos conditions expérimentales. 
Il n'y a donc pas d'espoir de déterminer le diagramme d'équilibre PC02 = 
f(T) sauf peut-être pour des pressions très élevées que nous n'avons 
pas pu atteindre. 
La température de début de décomposition a été mesurée par 
thermogravimétrie pour différentes pressions de gaz carbonique et pour 
une programmation lente en température (7°/h). Cette température Td reste 
constante quand la pression de C02 varie de 700 à 10- 3 torr : 
Td = 112°C pour le pr~duit (1) "stoechiométrique". 
Pour les oxalates d'argent préparés dans d'autres conditions 
d'autres valeurs sont trouvées, le produit III préparé à partir d'une 
solution à excès de nitrate d'argent commence à se décomposer vers 128°C. 
Ce résultat explique les écarts considérables sur la température de réac-
tion mesurée par plusieurs auteurs: de 80° à 140°. Ces écarts ne seraient 
pas seulement dus à la précision des techniques expérimentales mais sur-
tout aux différences de préparation des échantillons. 
L'absence d'influence de la pression de gaz carbonique sur 
la température de début de réaction confirme donc la prévision que nous 
avait permis de faire l'étude thermodynamique des réactions de décomposi-
tion exothermiques. Le domaine de prédominance des phases 
(fig. II- 13) a une limite purement cinétique qui ne dépend que de la tem-
pérature. 
Ce chapitre avait pour but l'étude thermodynamique des deux 
réactions de décomposition considérées. Le bilan thermique a permis de 
contrôler la signification du diagramme de prédominance des phases par 
comparaison de la mesure de l'enthalpie de réaction au calorimètre et 
de la valeur calculée à partir de la loi de VAN T' HOFF, pour le carbo-
nate d'argent. 
Le bilan enthalpique permet aussi de vérifier le caractère 
"étranger" d'un gaz. La méthode est plus précise que l'analyse des phases 
gazeuses ou solides. Nous avons pu contrôler ainsi, que la vapeur d'eau 
P en torrs 
Préparation l Préparation III 
500 ~ 
250 
1/2 Ag 2C2O ... .... r- .,.- Ag + 1 c0 2 1 
~ l ' 1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 Td oC 
J 1 1 
50 100 150 
Température de début de décomposition de l'oxalate d'argent en fonction 
de PC02 mesurée en thermogravimétrie 
figure II-)3 
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est un gaz étranger pour la décomposition du carbonate d'argent mais pas 
l'oxygène. L'hydrogène et l'oxygène sont également des gaz étrangers pour 
la décomposition de l'oxalate d'argent. 
Enfin l'analyse des effets thermiques en programmation de 
température met en évidence des réactions secondaires qui seraient 
transparentes à d'autres méthodes d'analyse. 
Cette étude thermodynamique amorce donc l'étude cinétique des 
deux réactions et permet d'éliminer certaines interprétations triviales 
qui pourraient être données de l'influence du gaz sur la vitesse de ces 
réactions. 


Cha.p-Ü/te In 
ETUDE EXPERII~ENTALE DE LA CINETIQUE 
DE DECOMPOSITION DU CARBONATE D'ARGENT 
Ce chapitre est constitué de résultats expérimentaux qui ont 
déjà fait l'objet de publications(II1-1). Il montre bien la diversité 
des influences que peuvent avoir des gaz sur la vitesse de décomposition 
d'un solide. Nous nous contenterons de rappeler les principaux résultats. 
111-1 - ELEMENTS BIBLIOGRAPHIQUES 
De nombreuses études fondamentales ont été consacrées à la 
décomposition du carbonate d'argent. L'expression analytique qui traduit 
le mieux les courbes d'évolution degré d'avancement À en fonction du 
temps t est controversée. Les lois le~ plus fréquemment citées sont la 
loi de propagation d'un interface sur des particules sphériques: 
lt-À = l-kt 
et la loi d'EROFEEV (III-3) 
À = 1 - exp(- ktn) 
(III-2), 
(111-4 III-5). 
Ces deux expressions ne correspondent bien aux courbes expéri-
mentales que pour une étendue limitée du degré d'avancement et d&ns ce 
domaine les représentations graphiques des deux lois sont très voisines. 
SPENCER et TOPLEY (III-2) donnent une expression quantitative 
de l'influence de la pression P du gaz carbonique sur la vitesse de réac-
tion. Les courbes expérimentales 
a. (Po - P) 
v = l + I3P 
obéissent à la loi homographique : 
où Po représente la pression d'équilibre à la température de l'expérience. 
Les auteurs signalent des écarts à cette loi pour les basses pressions 
de C02 et les mesures sont effectuées en présence de vapeur d'eau. 
Le rôle de la vapeur d'eau sur la cinétique de décomposition 
a préoccupé un grand nombre d'auteurs. Certains pensent que la reproduc-
tibilité des mesures n'est satisfaisante que si la réaction a lieu dans 
une atmosphère humide (III-2). La vitesse est alors accrue. BARNES (III-6) 
constate que l'effet catalytique de la vapeur d'eau ne s'~pplique que 
pour une catégorie d'échantillons seulement préparés dans des conditions 
bien précises. 
62 
Il est possible de créer des défauts de type cationique dans 
le cristal en substituant des cations étrangers Cd2+ (111-7 ; 111-8) ou 
3+ () . + ... , y 111-7 aux cat10ns Ag • De la meme façon qu en présence de vapeur 
d'eau, la réaction de décomposition est alors accélérée. 
Ces différentes études expérimentales montrent la complexité 
de la cinétique de décomposition du carbonate d'argent. Mais il n'existe 
pas à notre connaissance de théorie quantitative sur le mécanisme intime 
de la réaction. 
111-2 - DECOMPOSITION SOUS PRESSION DE GAZ CARBONIQUE 
L'influence de la pression de gaz carbonique et celle de la 
température ont été mesurées en thermogravimétrie. Nous avons fait appel 
à la microca1orimétrie sous atmosphère contrôlée pour compléter nos résul-
tats sur le régime cinétique de la réaction. 
Analyse des courbes d'évolution 
A la température de 169 c C et pour des pressions comprises entre 
o et 80 torrs les courbes d'évolution 'sont affines entre elles (figure 
111-1). De la même façon sous pression de C02 nulle et pour des températu-
res évoluant de 145 c C à 193 c C l'affinité est encore vérifiée (figure 111-
2). Nous pouvons donc écrire 
t = feÀ-) 
ou v = heÀ-) 
g(P,T) 
g(P,T) 
Il suffit donc de considérer une seule de ces courbes pour 
caractériser le régime cinétique de la réaction, c'est-à-dire la fonc-
tion f. 
Nous avons constaté qu'aucune expression analytique simple pour 
-1 
f ou f ne peut rendre compte des courbes expérimentales à moins d'en 
restreindre le champ d'application à un intervalle étroit de degré d'avan-
cement. Notre étude a donc porté sur la détermination de la fonction g(P,T). 
La figure 111-3 compare l'évolution de la vitesse en fonction 
du temps,obtenue par points en thermogravimétrie et mesurée directement 
en microca1orimétrie. La comparaison porte donc sur les courbes 
d(~m) = 
dt v(t) et d(~H) = v' (t). dt 
0,5 
o 
0,5 
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0 
CV 
CV 
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Décomposition du carbonate d'argent 
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65 
Les mesures sont faites séparément ; nous avons essayé de 
reproduire des conditions expérimentales aussi voisines que possible 
(PC02 = 50 torrs; T = 169°C). Les ordonnées sont ajustées de façon 
que les deux vitesses soient égales. 
La superposition satisfaisante des deux courbes indique que 
nous sommes en présence d'un phénomène quasi-stationnaire sans accumula-
tion d'espèces intermédiaires. Dans ce cas la loi vitesse-temps ne dépend 
pas de la méthode de mesure (111-9). 
Influence de la température 
Nous avons suivi l'évolution de la vitesse de réaction sous 
une pression nulle. Cette vitesse croît corttinuement avec la température 
de 145°C à 193°C (figure 111-4). Nous avons reporté en coordonnées 
d'ARRHENIUS les résultats précédents: ln v = f(t) (figure 111-5). Les 
points expérimentaux ne sont pas alignés~ Deux hYP,othèses sont possibles 
à priori : 
- La loi d'ARRHENIUS est suivie et il apparaît deux énergies 
d'activation autour de la température critique de 174°C. 
E = 24 kca1/mole 
a 
E = 57 kca1/mole 
a 
La loi d'ARRHENIUS n'est pas suivie en raison de la comple-
xité du mécanisme de la réaction et de la loi vitesse-température. 
Dans ce cas la détermination d'une énergie d'activation appa-
rente est illusoire. 
Nous montrerons qu'il est possible de choisir entre ces deux 
hypothèses à partir de l'étude cinétique complète de la réaction. 
Influence de la pression de gaz carbonique 
Nous avons effectué deux séries de mesures isothermes à 169°C 
et 193°C pour des pressions comprises respectivement entre 0 et 80 torrs 
et 0 et 200 torrs. Les courbes vitesse-pression sont reportées sur les 
figures 111-6 et 111-7. Les vitesses sont mesurées pour un degré d'avan-
cement de 40 %. Leur comparaison est indépendante de ce degré d'avance-
ment et appelle les commentaires suivants : 
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à 169°C la vitesse décroît·continuement en fonction de la 
pression de COz. 
- à 193°C la décroissance n'est observée que pour des pressions 
supérieures à 50 torrs. Pour des pressions plus faibles la vitesse est 
à peu près constante et la reproductibilité des mesures devient mauvaise. 
Nos courbes expérimentales vitesse-pression échappent donc à 
l'expression homographique 
a(p - P) 
v = _~o_=_ 
1 + BP 
de SPENCER-TOPLEY 
aux températures élevées. Elles sont à rapprocher de certaines courbes 
vitesse-pression de décomposition d'hydrates qui présentent un maximum 
de vitesse. 
l II-3 - DECOMPOSITION EN PRESENCE DU MELANGE GAZ CARBONIQUE-VAPEUR DI EAU 
Nous avons vérifié que la vapeur d'eau ne modifie pas le bilan 
thermique de la réaction. 
111-3-1 - Modi6~on du 4égime cinétique pa4 la vapeu4 d'eau 
La présence de vapeur d'eau dans le réacteur modifie l'allure 
des courbes d'évolution isobares et isothermes. L'utilisation de la repré-
sentation en coordonnées réduites À = f (tlto,s ) où ta}) représente le 
temps de demi-réaction, illustre bien ce phénomène (111-8). On constat.e 
que la vitesse de réaction atteint beaucoup plus rapidement sa valeur 
maximale dans une atmosphère humide. 
En conséquence une famille de courbes d'évolution obtenue en 
présence de vapeur d'eau n'est plus affine avec une famille de courbes 
obtenue sous pression de gaz carbonique seul. Toute comparaison entre 
des vitesses de réaction mesurées en présence et en absence de vapeur 
d'eau est fonction du degré d'avancement choisi pour la mesure et n'est 
pas significative de l'ensemble des courbes d'évolution. 
111-3-2 - fouet catalytique de la vapeu4 d'eau 
Nous avons caractérisé l'influence de la vapeur d'eau sur la 
vitesse de réaction par l'étude expérimentale des fonctions: 
v = f(PcOz) à PHzO = 
cte 
et v = g(P
H20
) à P = cte CO2 
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Décomposition du carbonate d'argent 
Influence de la pression de gaz carbonique sur la vitesse, 
à degré d'avancement constant 
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figure III-7 
Décomposition du carbonate d'argent 
Influence de la pression de gaz carbonique sur la vitesse, 
à 169°C et à 193°C 
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Non affinité des courbes d'évolution dûe à la présence d'oxygène ou de 
vapeur d1 eau dans l'enceinte 
(1 ) PC02 = 0 PH20 = 9,5 torrs P02 = 0 
(2) PC02 =80 torrs PH20 = 0 
P02 = 0 
(3 ) PCOz = 0 Pl-t2Ü = 0 POz = 300 torrs 
figure HI-8 
72 
a) Evolution de la vitesse en fonction de la pression de gaz 
carbonique pour une pression de vapeur d'eau donnée. 
La figure 111-9 rend compte de nos mesures à la température de 
169°C et pour une pression de vapeur d'eau de 12,5 torrs. 
Aux faibles pressions de C02, c'est-à-dire quand la réaction 
est rapide, la reproductibilité des mesures est peu satisfaisante. Il 
est possible que l'équilibre thermodynamique soit atteint lentement au 
niveau de la surface de l'échantillon. La reproductibilité redevient 
satisfaisante pour des pressions de C02 élevées et des vitesses plus 
lentes. 
Les courbes vitesse-pression en présence et en absence de 
vapeur d'eau sont comparées pour un degré d'avancement de 40 %. On peut 
en faire le commentaire suivant : 
- La vitesse est systématiquement accrue par la présence de 
vapeur d'eau, sauf pour une pression de C02 nulle. Le même phénomène 
est observé si la vitesse est mesurée à d'autres degrés d'avancement 
toutefois l'effet catalytique est d'autant plus prononcé que l'avancement 
de la réaction est faible. 
- La courbe vitesse-pression passe par un maximum flou pour 
les faibles pressions de C02 en présence de vapeur d'eau. 
- Pour des fortes pressions la courbe présente un palier alors 
que dans les mêmes conditions la vitesse ne serait pas mesurable en pré-
sence de C02 seul. 
Pour des pressions encore supérieures on peut observer la réac-
tion inverse : 
Ag20 + IC02 l t Ag2 C03, 
que nous avons traduite sur le graphique par un brutal changement de S1-
gne de la vitesse. 
Nous mettrons à profit cette dernière particularité de la cour-
be vitesse-pression pour la détermination précise des grandeurs thermody-
namiques de la réaction. 
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b) Evolution de la vitesse en fonction de la pression de 
vapeur d'eau pour une pression de gaz carbonique donnée. 
La courbe vitesse-pression de vapeur d'eau à 169°C pour une 
pression de gaz carbonique de 80 torrs est représentée sur la figure 
111-10. Nous avons choisi une pression de C02 élevée parce que l'effet 
catalytique est plus marqué et la reproductibilité des mesures meilleure. 
Quelle que soit la pression de vapeur d'eau non nulle dans 
l'enceinte réactionn,elle, les courbes d'évolution restent affines entre 
elles. La pression du gaz étranger PH20 est donc une variable séparée 
dans l'expression: 
t = f(À) • g(PC02 ' PH20 , T) 
La courbe v(PH20) à PC02 = 80 torrs présente l'allure classique 
des courbes cinétiques d'adsorption. Cpmpte tenu des limites imposées par 
notre appareillage expérimental, nous n'avons pâS pu préciser le caractère 
horizontal ou oblique de l'asymptote à la courbe pour les fortes valeurs 
de la pression de vapeur d'eau. 
Il faut souligner l'importance de l'effet catalytique de la 
vapeur d'eau: la présence de 40 torrs de vapeur d'eau dans le réacteur 
multiplie à peu près par cinq la vitesse de la réaction. Nous allons 
mettre à profit cette influence catalytique pour déterminer avec précision 
le diagramme d'équilibre et les grandeurs thermodynamiques de la réaètion. 
IlI-4 - AFFmEj~ENT DU DIAGRAi~4E D'EQUILIBRE ET DES GRANDEURS TKERMODYr~Ai~IQUES 
DE LA REACT ION 
Dans le chapitre II nous avons appliqué la méthode classique 
des "montées en température" pour déterminer le diagramme de prédominance 
des phases du carbonate d'argent et d'e son oxyde. Nous avons montré que 
cette méthode est entachée d'une incertitude importante. 
L'exploitation de l'effet catalytique de la vapeur d'eau permet 
d'améliorer la méthode (111-9). On peut également construire le diagram-
me par extrapolation des courbes vitesse-pression. 
0,3 
0,15 
o 
o 
= 80 torrs 
o 
PH
2
0 (torrs) 
15 30 
Décomposition du carbonate d'argent. 
Influence de la vapeur d'eau sur la vitesse de réaction, 
en présence de gaz carboni que· 
figure III-JO 
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II 1-4- 1 - VUeJlm.ina,t{.o n du. cUa.gJta.mm e. de. pJté.dorrU.na.n.ce. deJ.> phal> eJ.> pM 
e.x;tJr.apola.üiJn deJ.> couJr.beJ.>· vUeJ.>.6e.';'pJteJ.>.6..ion 
La courbe vitesse de décomposition en fonction de la pression 
de gaz carbonique est théoriquement sécante avec l'axe des abscisses 
pour la pression d'équilibre du système à la température considérée. 
Par extrapolation de ces courbes il est donc possible de déter-
miner le diagramme d'équilibre. Il est avantageux de mesurer la vitesse 
pour un degré d'avancement où la réaction est la plus rapide. 
Outre la quantité impressionnante de mesures que nécessite 
cette méthode, son inconvénient est dû au caractère asymptotique des 
courbes v(P CO) avec l'axe des pressions. Ainsi à 169°C la pression 
d'équilibre du carbonate d'argent peut être évaluée de la façon suivante 
80 < P. < 160 torrs. 
1. 
La précision pourrait être améliorée en utilisant une expression 
analytique de la courbe vitesse-pression, cette équation étant établie à 
partir d'un modèle pour le mécanisme de la réaction. La pression d'équi-
libre serait alors un paramètre ajustable dont on pourrait calculer la 
valeur à l'aide de l'ordinateur. Mais compte tenu de l'allure de la cour-
be, l'encadrement de la valeur Pi serait encore trop large. 
111-4-2 - Exp?o~on de. l'e.ûâe.t catalytique. de. la vape.uJt d'e.au pouJt la 
dé:t~on du cUa.gJUUnme. d'équ)libJte. 
Nous proposons une méthode qui exploite l'importance de l'effet 
catalytique de la vapeur d'eau près des conditions d'équilibre pour les 
réactions directes et inverses. 
Nous opérons de la façon suivante : un échantillon est placé 
dans la thermobalance en présence du mélange gazeux CO2-H2 0, la pression 
de vapeur d'eau étant la plus élevée possible. Le système est soumis au 
programme de température indiqué sur la figure III-Il. L'alternance réac-
tion directe-réaction inverse est produite au voisinage du degré d'avan-
cement de 50 % qui donne des vitesses élevées. 
Il est alors possible d'encadrer la température d'équilibre 
avec une bonne précision. Par exemple : 
P. = 140 torrs; T. = 169° ! 1°C 
1. 1. 
lr!----------------------------------------------------~ 
0,5 
À 
,.------, 1 To = 188°C "" .,..,. ............ 
--1/- ',--- ".,.---~--:.. l ,.,. ...... ......,. ... --
" ~" 1 ~r 
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1 
programme de température 
évolution de la masse 
PCOz = Po = 325 torrs 
figure III-Il 
Décomposition du carbonate d'argent 
Programme de température pour la détermination 
du diagramme d'équilibre en présence de vapeyr d'eau 
temps 
Nous avons calculé que le déplacement de l'équilibre par un 
gaz étranger est négligeable compte tenu de la valeur des pressions de 
vapeur d'eau utilisées. Une confirmation expérimentale est donnée par 
l'expérience suivante: à la pression de 150 torrs on détermine ~a tempé-
rature d'équilibre d'après la méthode qui vient d'être décrite; une pre-
mière mesure a lieu en présence de 3 torrs de vapeur d'eau, une seconde 
en présence de 40 torrs. Les deux mesures donnent le même résultat mais 
l'encadrement est plus serré quand on opère sous 40 torrs de vapeur d'eau. 
Nous avons reporté sur la figure 111-12 les valeurs (Pi' Ti) 
obtenu~s par la méthode précédente. Les points expérimentaux se raccor-
dent bien dans ce cas avec les mesures de DRAKE et BENTON (111-10). 
Nous constatons que le diagramme établi par la méthode des 
montées en température est très nettement décalé vers des températures 
élevées. 
Nous pouvons déduire les variations d'enthalpie et d'entropie 
à partir de ce diagramme qui se présente réellement sous la forme d'un 
diagramme d'équilibre (figure 111-13) : 
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Diagramme d'équilibre Ag 2 C0 3 /A9 20 
• d'après DRAKE et BENTON 
+ nos mesures avec catalyse par H2 0 
o nos mesures en absence de vapeur d'eau 
figure III-12 
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Diagramme d'équilibre du carbonate d'argent 
o d'après DRAKE et BENTON 
+ nos mesures avec catalyse par H20 
• nos mesures en absence de vapeur d'eau 
figure III-13 
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6H = 18,4 kcal/mole 68 = 38,3 :t 2,5 cal/mole • degré 
en très bon accord avec la valeur mesurée par microcalorimétrie : 
6H = 20 ± 1 kcal/mole 
et les valeurs données par KUBACHEV8Kl 
6H = 19,4 :t 2,5 kcal/mole 68 = 40,0 + 0,9 cal/mole. degré 
Nous avons représenté de façon synoptique dans le tableau 111-1 
une comparaison entre les principales méthodes dynamiques de détermination 
du diagramme d'équilibre. 
Il est donc possible d'obtenir rapidement et avec précision le 
diagramme d'équilibre du carbonate d'argent en opérant en présence de 
vapeur d'eau. La méthode est possible parce que le système évolue dans 
des conditions où les vitesses de la réaction directe et de la réaction 
inverse sont élevées, même au voisinage de l'équilibre. En d'autres termes 
les effets de volume sont importants et simultanés avec les effets super-
ficiels. 
Tableau lII-1 
Comparaison des différentes méthodes de détermination 
des grandeurs thermodynamiques 
de la réaction de décomposition du carbonate d'argent 
Mesure micro calorimétrique 
Données bibliographiques 
6H = 20 :t kcal/mole 
6H = 19,4 + 2,5 kcal/mole 
68 = 40,0 + 0,9 cal/degré.mole 
Nom de la méthode P. en torrs T. en Oc 6H en kcal/mole 
1. 1. 
Montée en température 65 169 + 3 28 
Extrapolation des 
] 20 + 40 169 courbes v (PC02 ) -
Donnée de 6H 
exp 
et d'un point 160 + 30 ]69 20 (réf ér ence) 
du diagramme 
Alternance réactions ]8,4 
directe et inverse 135 169 + ] 68 = 38,3 ± 2,5 
-
catalysées par (H20) cal/degré.mole 
81 
Les résultats donnés sans leur précision correspondent à la 
grandeur (P ou T) initialement fixée par l'utilisation de la méthode 
considérée. L'erreur qui leur est affectée correspond à la précision 
des appareils de mesure 
6.P P ~ 2 % 6.T ~ 1°C . 
111-5 - DECOMPOSITION DU CARBONATE D'ARGENT DANS UNE ATMOSPHERE D'OXYGENE 
111-5-1 - Rôle de l'oxygène ~~ la déeompo~ition du ~bonate d'angent 
Nous avons montré dans le chapitre II que l'oxygène modifie 
légèrement le bilan enthalpique de la décomposition du carbonate d'argent 
les deux effets endothermiques qui précèdent la décomposition sont rem-
placés par un effet exothermique peu intense qui initie la réaction. En 
toute rigueur l'oxygène n'est donc pas un gaz "étranger". 
L'oxygène agit vraisemblablement sur la décomposition partielle 
(quelques pourcents) de l'oxyde d'argent et sur la stoechiométrie de cet 
oxyde formé. Si on néglige ces deux effets l'oxygène peut être considéré 
comme un gaz étranger. 
111-5-2 - Rég~e ~nétique de la néact{on en ~é~enee d'oxygène 
Nous avons entrepris une étude systématique à la températu,re 
de 169°C sous des pressions d'oxygène variant de 0 à 300 torrs et sous 
pression nulle de gaz carbonique. Les courbes d'évolution constituent 
une famille de courbes affines entre elles. 
Nous en déduisons la séparation des variables P02 et À 
t = f"(À) • g"(P02 ' T) 
et la conservation du régime cinétique dans le domaine de pression consi-
déré. 
Ces courbes d'évolution ne sont affines, ni avec les courbes 
obtenues sous pression de gaz carbonique seul, ni avec celles correspon-
dant au mélange C02 - H20. La figure 111-10 met en évidence ce phénomène. 
La pression d'oxygène accélère la vitesse de réaction dans la phase ini-
tiale en diminuant la période d'accélération. 
Nous avons constaté que la loi de propagation d'un interface 
En conclusion 
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sur des particules sphériques est bien adaptée au cas de la décomposition 
du carbonate d'argent sous pression d'oxygène. La transformée linéaire de 
la figure 111-14 rend compte de ce résultat pour des degrés d'avancement 
compris entre 15 et 75 %. 
1I1-5-3 - 1n6fue.nc.e. de. la. p1te6.6.ion d'oxygène. .6Wt la. vUe6.6e. 
Nous avons reporté sur la figure 111-15 l'évolution de la 
vitesse pour un degré d'avancement de 30 % en fonction des variations 
de la pression d'oxygène et sous une pression nulle de gaz carbonique. 
La vitesse décroît avec l'augmentation de la pression jusqu'à 
50 torrs. Au-delà elle croît de façon sensiblement linéaire et la repro-
ductibilité des mesures est excellente. 
Ce résultat nous est apparu particulièrement surprenant. 
COURNIL (III-11) au laboratoire a rencontré la même allure de courbe 
v(P02) pour la réaction 
Ba C03 + T. O2 + Ba T. 0 3 + IC021 1 1 
L'oxygène joue un double rôle pour ces réactions: inhibiteur aux basses 
pressions et catalyseur aux pressions plus élevées. 
Pour résumer les résultats cinétiques essentiels de la décom-
position du carbonate d'argent nous pouvons remarquer que l'atmosphère 
influe de la façon suivante sur la vitesse de réaction : 
- Pour une atmosphère gazeuse donnée les courbes d'évolution 
sont affines entre elles. L'affinité n'est pas conservée quand on change 
la nature du gaz. 
L'oxygène et surtout la vapeur d'eau ont tendance à diminuer 
la période d'induction. En d'autres termes la vitesse maximale est attein-
te plus rapidement et pour un plus petit degré d'avancement en présence 
de ces deux gaz. 
- Le gaz carbonique qui est le gaz de la réaction, a l'effet 
inhibiteur attendu aux basses températures. Quand la réaction est plus 
rapide l'influence de ce gaz est plus complexe. 
- La vapeur d'eau se comporte comme un catalyseur au sens 
strict. L'oxygène peut aussi accélérer la réaction dans un certain 
0,75 
0,5 
o 
t (mn) 
o 50 100 150 
figure 1II-14 
Décomposition du carbonate d'argent sous pression d'oxygène 
Transformée linéaire de la loi de propagation des interfaces sphériques 
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domaine de pression, mais elle modifie un peu le bilan thermique. 
Nous avons mis à profit avec succès l'influence catalytique 
de la vapeur d'eau pour préciser le diagramme d'équilibre du système 
Ag2 C03/Ag20 et les grandeurs thermodynamiques de la réaction. La métho-
de peut être généralisée à d'autres systèmes pour lesquels il existe un 
gaz catalyseur des réactions directes et inverses. 
100 200 300 
figure III-15 
Influence de la pression d'oxygène 
sur la vitesse de décomposition du carbonate d'argent 


Cha.@.e. IV 
PROPOSITION DI UN fvfECANISHE REACTIONNEL POUR LA DECOMPOSITION DU 
CARBONATE D'ARGENT 
IV-l - FIABILITE DES RESULTATS EXPERIMENTAUX 
L'étude expérimentale précédente a pour but de progresser dans 
la détermination des processus chimiques mis en jeu au cours de la réac-
tion de décomposition du carbonate d'argent. Avant de proposer une inter-
prétation du mécanisme de la réaction, nous devons nous assurer que les 
conditions expérimentales de température et de pression affichées pour 
chaque mesure sont bien celles qui interviennent réellement au niveau 
de l'interfa.ce réactionnel et qu 1 elles restent stables au cours de la 
réaction. 
LALL&~T (réf. IV-I) et BERTRAND (réf. IV-2) ont montré dans 
leurs thèses que des influences "anorplales" de la pression sur la vitesse 
de certaines réactions pouvaient s'interpréter ~ar une mauvaise stabilité 
.des conditions expérimentales, en particulier de la température. Par 
exemple l'effet SMITM-TOPLEY (réf. IV-3) observé sur la décomposition 
d'un certain nombre d'hydrates et qui 'se traduit par l'existence de un 
ou deux extrema sur la courbe vitesse-pression de vapeur d'eau (figure 
IV-I) peut être interprété comme un abaissement de la température à 
l'interface réactionnel dans le domaine des basses pressions. LALLEMANT 
et BERTRAND pensent donc que suivant les conditions expérimentales et 
les caractéristiques du réacteur, l'influence des processus chimiques 
peut être complètement masquée par des conditions défectueuses du trans-
fert de la chaleur ou de la matière. De ce point de vue les réacteurs 
"statiques" sont particulièrement défavorables. 
Nous allons montrer que les transferts n'ont pas un rôle pré-
pondérant sur la vitesse mesurée de la décomposition du carbonate d'ar-
gent tant que cette vitesse n'est pas trop élevée, c'est-à-dire dans 
les conditions opératoires de l'isotherme "basse température". Il n'est 
généralement pas possible de faire des calculs très rigoureux sur les 
échanges de matière et de chaleur du fait de la géométrie des milieux 
où se passe l'échange. En première approximation on peut calculer l'ordre 
de grandeur des gradients de température et de pression en définissant 
des modèles simplifiés pour la zone de réaction. Ces ordres de grandeur 
suffisent généralement pour déterminer l'importance relative des para-
mètres physiques et chimiques sur la vitesse de réaction. 
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Courbe v{P) relative à la 
déshydratation du chlorure de 
cobalt 
CoC1 2, 6 H20 ~ CoC1 2, 2H20 + 4H20g 
P 
Courbe v(P) relative à la 
déshydratation du styphnate 
de plomb monohydraté à 120°C 
Courbe v{P) relative à la décomposition 
du sulfate de cuivre tri hydraté 
figure IV-l 
Influences anormales de la pression sur la vitesse de décomposition de solides, 
d'après LALLEMANT (réf. IV-l) 
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Un calcul rigoureux doit d'autre part tenir compte du couplage 
existant entre les flux de matière et de chaleur et les deux forces qui 
en sont l'origine. Les auteurs précités (IV-l jIV-2) ont reproduit 
rigoureusement ce calcul de la thermodynamique irréversible. Nous n'avons 
pas tenu compte de ces termes de couplage. 
1 V-1-1 - UMe. de. la. .6:ta.b,LU;té de. la. t.empéJta.:twr.e. a R.. 1 WeJt6a.c.e. Jtéa.c.üonne.R.. 
La décomposition du carbonate d'argent est endothermique. Si le 
flux des calories fournies par le réacteur comparé à la vitesse de réac-
tion est trop faible, on peut s'attendre à une diminution de la tempéra-
ture à l'interface réactionnel TI par rapport à la valeur affichée et 
contrôlée au voisinage de l'échantillon TE dans le réacteur (figure IV-2). 
On peut qualifier de "sous-température" :t'écart TI - TE ainsi cree par 
analogie avec le phénomène de sur-température observé pour l'oxydation 
des métaux par exemple. 
Dans le cas d'une décomposition exothermique c'est le phénomène 
inverse de surtempérature que nous devons envisager (cf. chapitre V et 
figure 4-2). 
L'échange thermique entre l'interface réactionnel et les parois 
du tube du réacteur peut se faire par conduction, convection et rayonne-
6.T 
ment. si 6.T = Tr - TE désigne la sous-température, et si ~ n'est pas 
trop important, la relation suivante est vérifiée E 
6.d. "" ( l + ~~ + ...1-) 
"=-Lll R R H.-
cond conv -Xay 
où 6.C/J est le flux de chaleur issu des parois 
R 
cond est la résistance thermique à la conduction, 
R " Il Il à la convection, conv 
~ay Il " " au rayonnement. 
Aux basses températures employées (TE < 193°C), l'échange ther-
mique par rayonnement est négligeable car il ne représente que quelques 
pourcents de l'échange thermique global. Donc: 
6.C/J = - 6.T ( 1 + ) 
Rcond Rconv 
La figure IV-2 représente le schéma dilaté des milieux où se 
propage le flux de chaleur. L'échange thermique par conduction a lieu 
au travers de l'oxyde d'argent formé, puis au travers de l'enveloppe 
gazeuse. 
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Des mesures récentes (IV-4) tendraient à prouver qu'il existe 
un gradient thermique important à travers le produit de la décomposition, 
dans notre cas Ag2 O. De toute façon la conductivité thermique de l'oxyde 
est indépendante de la pression. Nous nous préoccuperons donc uniquement 
de la résistance à la conduction thermique imposée par la phase gazeuse 
qui dépend de la pression. 
La théorie classique des gaz parfaits (IV-5) démontre que la 
conductivité thermique d'un gaz mono ou polyatomique est indépendante 
de sa pression tant que ce gaz conserve le comportement d'un gaz parfait. 
C'est précisément dans le domaine des basses pressions que le gaz est le 
plus proche du modèle du gaz parfait. On devrait donc avoir la relation : 
J = k À indépendant de P, 'où À 
Rcond g g 
est la conductivité thermique du gaz. Toutefois DELMON (IV-6) affirme 
que cette loi n'est plus valable pour des pressions inférieures à 1 torr, 
et les travaux de HISSENARD (IV-7) semblent confirmer que la conductivité 
thermique des gaz chute brutalement dans le domaine des basses pressions. 
De toutes façons nous avons r'assurance que l'échange thermi-
que par convection est fortement fonction de la pression. La forme parti-
culière de notre réacteur ne permet pas de faire un calcul précis, mais 
en première approximation on peut admettre la relation : 
K' 
Rconv = p~ où n est voisin de 4 (réf. IV-8) 
La chute de l'échange thermique par convection est donc parti-
culièrement sensible dans le domaine des basses pressions. En combinant 
les expressions précédentes de Rcond et Rconv on retrouve l'influence 
de la pression prévue par LALLfu~T. 
La loi d'évolution de la sous-température peut donc se mettre 
sous la forme 
R R ~T = - ~0 ( cond. conv) 
R + R 
cond conv 
k' 
= - ~0 
pYn + kk' À 
g 
Le flux thermique ~0 est proportionnel à la vitesse de la 
réaction 
T Profil de la température 
tube laboratoire 
Interface réactionnel l 
e~::::::~~~--'----I grain de S2 
wrt_-t----t---------:,-f-- gra inde SI 
....... __________ I--thennocouple de 
mesure TE 
figure IV-2 
Schéma du réacteur et du profil de la température 
a) Réaction endothermique (ex: décomposition de Ag 2C0 3 ) 
b) Réaction exothermique (ex: décomposition de Ag2C20lt ) 
Lili dn 
tJ.f/J = S dt 
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tJ.H dn 
tJ.T = ---S dt 
k' dn dt est fonction de P 
On peut s'attendre à avoir une sous température importante 
- pour des vitesses de réaction élevées ; pour la décomposition 
du carbonate cet effet devrait donc être préférentiellement marqué pour 
l'isotherme 193 DC aux basses pressions. 
- pour des gaz mauvais conducteurs de la chaleur. 
- pour des pressions faibles. 
L · d - . dn - 11 A f' d 1 a v~tesse e react~on t etant e e---meme une onct~on e a 
pression PCOz ' la sous-température sera toujours une fonction de la pres-
sion, même si l'échange thermique par conduction est prépondérant 
(kk r Àl> pl~). 
On peut montrer que dans les conditions opératoires de l'iso-
therme 193DC~ l'échange thermique par conduction seule conduit à une 
sous-température de l'ordre de quelques degrés. 
Pour simplifier le problème on assimile le réacteur et l'échan-
tillon à un ensemble doué de la symétrie sphérique : 
dr 
d (tJ.T d) = - Rd' df/J con con 
R = E- ~ Cte entre r et r + dr 
cond Àg 
df/J = 2d (00 dn) = .2.!! tJ.H dr S dt dt TIr3 
R 
tJ.T 
=-J dn tJ.H dr ~ dn tJ.H 1 1 cond dt Àg TIr 2 - - dt Àg (-- TIR) TIe: 
e: 
e: = rayon moyen de l'échantillon assimilé à une sphère ~ 0,25 cm 
Rayon du tube réacteur » e: R = 
Àg = 
Lili = 
-6 -1-1 
conductivité thermique de C02 = 70.10 cal.cm • s 
enthalpie de la réaction ~ 20.000 cal/mole 
93 
dn dt = vitesse de la réaction en moles par seconde. On admet que l'état 
est stationnaire et on se place dans le cas le plus défavorable 
, 'd" '1" . 1 ddnt -_. 10-7• s-1 a' 193°C c est-a- ~re a a v~tesse max~ma e .-
et.2E ~ -8-1 dt - 1,7.10 • s à 169°C 
Le résultat obtenu n'est significatif que de l'ordre de gran-
deur. On constate bien que pour l'isotherme 193°C de décomposition du 
carbonate d'argent, la température à l'interface réactionnel est suscep-
tible d'être sérieusement abaissée, en particulier pour les basses pres-
sions de gaz carbonique où : 
- la vitesse (donc le flux thermique) est élevée, 
- l'échange thermique par convection est fortement diminué. 
Pour l'isotherme 169°C, la vitesse sous vide est dans un 
1 
rapport 6 comparée a l'isotherme 193°C. L'effet de sous-température est 
donc plus improbable. 
La décomposition du carbonate d'argent produit du gaz carboni-
que dont l'évacuation à travers la couche d'oxyde formé n'est pas instan-
tanée. Il en résulte un gradient de pression du gaz carbonique à l'inté-
rieur de cette couche. On s'est placé dans des conditions opératoires 
telles que le volume du réacteur est suffisant pour que l'augmentation 
de pression due au dégagement gazeux soit négligeable. 
La figure IV-3 schématise les gradients de pression dans le 
solide formé. Inversement si la réaction a lieu en présence d'un gaz 
étranger G', le départ du gaz carbonique a pour effet d'entraîner des 
molécules de G' en créant un gradient de pression de ce gaz de signe 
contraire. 
Il existe des modèles approchés pour déterminer les paramètres 
dont dépend l'écart ~PG = PGI - PGE entre la pression mesurée PGE et la 
pression réelle à l'interface PGI • DELMON (réf. IV-9) donne la relation 
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6.p 
où p G représente la variation relative de la pression du gaz G, 
G 
I~maxl le flux du gaz qui s'écoule au travers de la couche d'oxyde 
formée. 
z est l'épaisseur de cette couche. Elle dépend de la porosité. 
Nous n'avons pas de valeur mesurée de z mais nous savons que l'oxyde 
d'argent formé a un volume équivalent nettement inférieur à celui du 
. Ve Ag2 0 _ 
carbonate. Ve Ag2 COg - 0,7. 
CG est la concentration du gaz G, donc C02' 
DG est le coefficient de diffusion du gaz carbonique en régime de 
KNUDSEN. 
Si nous cherchons à évaluer la diffusion du gaz carbonique au 
travers d'un grain supposé sphérique de carbonate d'argent recouvert 
d'oxyde et de rayon l~, on trouve les valeurs suivantes dans les condi-
tions les plus défavorables : 
2 -1 
cm .s 
-10 -1-2 
,+. !::! 1,5 10 mole .s • cm , 
't'max 
-6 
Z !::! 10 cm. 
On cherche à quelle pression (ou concentration) l'écart r~la­
tif de pression devient supérieur à 10 %, soit ~p > O,l~ 
I~maxlz -11-3 
Alors CC02 < ~p ,soit CC02 < 0,5.10 mole.cm, 
p • D 
soit 
Donc dans les conditions opératoires utilisées, et même dans 
le cas le plus défavorable,la pression mesurée est bien la valeur qui 
agit à l'interface réactionnel. L'incertitude principale dans ce domaine 
est due au dégagement gazeux non consommé dans le réacteur. Nous avons 
montré qu'il était négligeable. 
On calcule en utilisant le même modèle que la diffusion à contre-
courant d'un gaz étranger se manifeste par des écarts négligeables entre 
les pressions affichées et les pressions qui agissent aux interfaces, 
dans les conditions opératoires utilisées. 
p 
P E ,G 1 - - - - - - - - - - - -'-.:-:.,-;;;:.;=-;..111.,----
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 , 
--------~I~-----------------------E~~~ x 
1 . t 
: 00 0 00 
SI ! 0 0 52 00 
l 00 0 OQ 
1 
1 
Interface réactionnel Interface externe 
figure IV-3 
Gradients de pression créés dans la couche du produit formé 52 
G désigne le gaz de la réaction 
" un gaz étranger 
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Cette étude sur la fiabilité des résultats expérimentaux nous 
permet de faire la part dans les phénomènes observés de ce qui est impu-
table au mécanisme chimique de la réaction proprement dit, et de ce qui 
est imputable aux phénomènes de transfert thermique. Elle nous 
montre que notre réacteur est fiable au plan des transferts de ma-
tière mais qu'en ce qui concerne les transferts de chaleur sa fiabilité 
est fonction des conditions opératoires choisies. 
IV-2 - INTERPRETATION DES COURBES CINETIQUES ET PROPOSITION D'UN MECANISME 
REACTIONNEL 
IV- 2-1 - Intell.pttu.a..ti.on de6 c.oUltbe6 v..{,te6.6e-ptte6.6.wn en a;bno.6phètte' de 
gaz c.cvr.borU.que 
Les courbes vitesse-pression en atmosphère de gaz carbonique 
ont une allure différente suivant la température choisie. A 193°C on 
observe l'amorce d'une accélération de la vitesse quand la pression de 
gaz carbonique augmente, en tous points semblable à "l'effet SMITH-
TOPLEY" constaté pour la décomposition d'hydrates salins (cf. figure 
1II-7). 
Nous avons cru pouvoir interpréter (réf. IV-JO) cette influen-
ce anormale de la pression du gaz carbonique sur la vitesse par une 
influence catalytique du gaz, suivant un mécanisme du type RIDEAL. 
A la lumière de l'étude précédente sur la fiabilité des résul-
tats expérimentaux nous jugeons plus vraisemblable l'existence d'un 
phénomène de sous-température dans le domaine des basses pressions de 
l'isotherme 193°C. Dans ce domaine la courbe réelle, dans des conditions 
parfaitement isothermes,devrait être décalée vers des valeurs plus éle-
vées de la vitesse. Une extrapolation graphique grossière montre que 
la vitesse sous vide devrait être de'deux à trois fois supérieure à la 
vitesse que nous avons effectivement mesurée. 
L'isotherme basse température 169°C, donne une courbe conti-
nuement décroissante pour laquelle nous avons montré que l'influence 
des phénomènes de transfert thermique doit être relativement négligeable. 
Nous pouvons donc considérer que la courbe vitesse-pression obtenue à 
cette température est réellement représentative des seuls processus 
chimiques. La figure IV-4 montre que la transformée linéaire d'une 
fonction hyperbolique pour la loi vitesse-pression, de la forme :' 
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50 
o 
P en torrs 
p -p 
-v-- 10~ torrs. mn- 1 
2,5 5 
figure IV-4 
Décomposition du carbonate d1argent 
Transformée linéaire de l 1 expression homographique 
Po-P 
v = CL SP+l 
7,5 
p - p 
V=a.)o+I3P 
est assez bien suivie. 
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soit 
a.(P - P) 
-_o~V"--- = 1 + I3P 
Nous al~ons donc tenter d'élaborer un mécanisme réactionnel 
pour la décomposition du carbonate d'argent, inspiré des mécanismes 
généraux mis au point pour interpréter la décomposition des hydrates 
salins (réf. IV-11). 
Les mécanismes que nous envisageons supposent l'existence 
d'entités superficielles métastables dont l'importance est reconnue en 
cinétique hétérogène. Il n'est pas possible de préciser expérimentalement 
, 
la nature de ces espèces dans la majorité des cas. L'hypothèse de leur 
existence a les supports suivants : 
la vraisemblance de ces entités qui tient compte de la nature chimique 
des constituants de la réaction, 
- leur compatibilité avec le schéma directeur en trois étapes principales 
du mécanisme de décomposition d'un solide, 
l'accord des courbes théoriques calculées à partir du mécanisme, avec 
les résultats expérimentaux concernant l'influence de la pression de 
différents gaz sur la vitesse de réaction. 
Nous allons rappeler les hypothèses du mécanisme général qu~ 
permet d'interpréter l'influence de la pression du gaz G sur la réaction 
suivante 
Nous discuterons ensuite la vraisemblance de ces hypothèses 
dans le cas de la décomposition du carbonate d'argent. 
Hypothèses du mécanisme 
a) La vitesse de décomposition peut s'exprimer par une relation 
dans laquelle les variables pression du gaz G et degré d'avancement sont 
séparées. 
b) Le solide formé est poreux pour permettre le contact direct 
99 
et instantané entre le gaz G et le solide initial non encore décomposé. 
c) La diffusion des molécules de G à l'intérieur du solide 
initial est très lente, la stoechiométrie de SG n'est donc pratiquement 
pas affectée par la présence du gaz G. 
d) L'adsorption du gaz G sur le solide initial est régie par 
l'expression de LANGMUIR et par les lois cinétiques qui y conduisent. 
e) Le déplacement de l'interface est normal à la surface du 
solide initial. 
Les résultats expérimentaux sur la décomposition du carbonate 
d'argent nous permettent de contrôler certaines de ces hypothèses : 
- l'hypothèse (a) est vérifiée en raison de l'affinité des 
courbes d'évolution pour la gamme des pressions de gaz carbonique étudiée. 
- l'hypothêse (b) est vraisemblable compte tenu du rapport des 
volumes équivalents de l'oxyde et du carbonate d'argent qui est très 
inférieur à 1. Le calcul à partir des densités théoriques donne 
:::: 0,7 
L'oxyde n'est pas couvrant et il est probablement poreux. 
- l'hypothèse (c) concerne la diffusion de C02 à l'intérieur 
du carbonate sous la forme d'anions CO:-. La taille de ces ions limite 
leur mobilité et il paraît logique de négliger l'influence du gaz carbo,-
nique sur la stoechiométrie du carbonate. 
- l'hypothèse (d) est une hypothèse de calcul. La relation 
choisie pour l'isotherme d'adsorption influe peu sur les courbes cinéti-
ques car toutes les relations concernant l'adsorption donnent des 
courbes très voisines. 
- l'hypothèse (e) n'a pu être vérifiée puisque aucune expression 
analytique simple ne rend compte des courbes d'évolution sauf dans le cas 
de la présence d'oxygène; dans les autres cas, toutefois, la loi de 
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propagation d'un interface est satisfaisante dans un domaine restreint 
de degré d'avancement. 
Formulation du mécanisme 
La formulation du mécanisme en écriture quasi-chimique suivant 
les notations de BESSON (réf. IV-I2) fait intervenir un certain nombre 
de symboles dont nous allons rappeler la signification : 
2- 0 + 0 
<C03 >2- et <Ag >+ désignent des ions localisés respectivement sur des 
2- 0 <0 > 2-
cr 
sites anioniques et cationiques normaux du carbonate 
et de charge effective O. 
représente un défaut anionique dans le réseau du 
b ~ l" 2-car onate occupe par, an10n 0 • 
est un site d'adsorption libre à la surface du car-
bonate. 
représente un site d'adsorption occupé par une molé-
cule C02. 
Ces espèces sont censées occuper une phase superficielle du 
carbonate distincte de la phase de "volume". Quand ces mêmes espèces se 
trouvent dans la phase de volume elles sont affectées de l'indice "v". 
Le mécanisme de la réaction comporte trois étapes 
2- 0 
- création d'un défaut <0 >2- dans la phase superficielle, 
- désorption du gaz carbonique, 
- précipitation de la phase oxyde d'argent consécutive à 
2- 0 
l'accumulation des défauts <0 >2-. 
La formulation de ce mécanisme en étapes élémentaires est la 
suivante 
o 0 
(1) <C0 32->2_ + cr ~ C02 - cr + <02->2_ 
(2) 
(3) 
C02 - cr ~ Ic021 + cr 
+ 0 0 
12<Ag > + <02->2_1 + 
+ 
o 
v t Ag20 + <C03 2->2_ 
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Ce mécanisme suppose la décomposition d'un carbonate d'argent 
parfaitement pur. Nous reviendrons sur cette hypothèse au moment de 
l'interprétation de l'influence des gaz étrangers vapeur d'eau et oxygène. 
+ + Nous n'avons pas représenté la progression des cations <Ag >0 
depuis la phase de volume vers la phase superficielle. Il suffirait de 
remplacer dans 
2- 0 
<C03 >2-;V 
+ 0 
12<Ag > + +;v 
l'écriture du mécanisme les espèces anioniques 
par l'unité de construction correspondante 
o 
2- 1 <C03 >" • 
"'-,v 
La concentration en espèces cationiques sur chacun de ces sites est égale 
à l'unité dans l'hypothèse d'un produit parfaitement pur. 
Calcul de l'expression vitesse-pression d~ gaz carbonique 
Pour différentes pressions de gaz carbonique, nous comparons 
des vitesses pour un même degré d'avancement. Il paraît logique de sup-
poser la surface réactionnelle constante pour un .. même degré d'avancement 
atteint sous différentes pressions de gaz carbonique. Dans ces conditions 
les concentrations des espèces obéissent aux relations suivantes : 
= A = constante 
+ IC02 - al = B 
1
2 0 1 + 0 
<C03 ->2-;vl = 2 I<Ag >+;v l = C 
IAg201 = D 
Nous désignerons par $ et a les fractions molaires suivantes 
o 0 
I<co 2-> 1 1<02->2_1 3 2-
$ =-----A 
a = 
Ico 2 - al 
B 
donc 1 - $ = -----A 
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donc 1 - a = ~ 
Si k. et kt. désignent respectivement les constantes de vitesse directe 
~ ~ 
et inverse de la réaction i, la vitesse de chacune des étapes élémentai-
res du mécanisme s'écrit 
V2 = k2 a - k l 2 p(l-a) 
La vitesse mesurée en thermogravimétrie correspond à la vitesse 
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de l'étape (2) où se produit le départ du gaz 
(a) v 
Nous avons montré au chapitre IV-] qu'il n'y a pas accumulation 
des espèces intermédiaires au cours de la réaction, c'est-à-dire que nous 
sommes en présence d'un régime quasi-stationnaire, soit 
(b) 
(c) 
21 = 0 dt 
d6 = 0 
dt 
Finalement V 
donc - VI + V3 = O. 
Calcul de la vitesse dans l'hypothèse oû il existe une étape limitante 
Le calcul de la loi vitesse-pression consiste à résoudre le 
système des 3 équations (a) - (b) - (c) que l'on peut mettre sous la 
forme : 
(a) V = M.vz 
, 
(b) VI = VZpkl<P - (k'l + kz + k'z)6 + (k'l - kl)6.<p = - k'z P 
= k' z P + k3 
La non-linéarité rend délicate la résolution du système d'équa-
tions (b) et (c), et les résultats sont très rapidement inexploitabl~s 
au plan expérimental. On est donc amené à introduire des hypothèses 
simplificatives supplémentaires à la méthode de résolution de BODENSTEIN 
(IV-13) qui ne suppose que l'état quasi-stationnaire. 
Deux types d'hypothèses simplificatrices sont possibles: consi-
dérer qu'un certain nombre de défauts sont dilués et donc que leur concen-
tration est un infiniment petit, ou admettre l'existence d'une étape limi-
tante. Nous choisissons le deuxième type d'hypothèse: toutes les étapes 
sont supposées à l'équilibre sauf l'étape limitante qui impose sa vitesse 
à la réaction. Nous envisageons successivement les trois cas possibles 
où les étapes (1), (2) et (3) sont limitantes. 
Supposons l'étape (1) limitante 
si KI = ~; désigne la constante d'équilibre de l'étape (1) 
l 
soit 
et 
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L'équilibre des étapes (2) et (3) se traduit par 
K2 = p(l-a) 
a 
P 
a = K:;+'P 
cp _ Ks 
- l+Ks 
Donc V = k' l KlK2Ks - P (I+K3) (P+K2) 
= K = P , pression d'équilibre à la température considérée. 
o 
P - P 
Donc V = k'l (1+K3) (P+K2) 
Le calcul de la vitesse de réaction dans les deux autres cas 
purs de cinétique donne les expressions suivantes 
Etape limitante (2) 
Etape limitante (3) 
P - P 
V = V2 = k'2 ~=o~~ l+K-.l K3 
P - P 
V = Vs = k' s ~o~~_ P+Kl K2 
Ces résultats nous montrent que deux cas purs seulement condui-
sent à une loi vitesse-pression homographique. On en déduit que le méca~ 
nisme proposé pour la décomposition du carbonate d'argent n'est compati-
ble qu'avec les deux cas purs suivants 
- étape de création du défaut (1) limitante 
- ou étape de précipitation de l'oxyde d'argent (3) limitante. 
Dans les deux cas l'expression théorique calculée peut se 
mettre sous la forme 
P -p 
o 
v = (l 1+'ëi'P 
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A partir du tracé de la transformée linéaire de cette loi, il 
est possible de préciser la valeur des paramètres a et a (cf. fig. 4-4). 
On trouve : 
a ~ 4.10- 5 mn-l.torr- 1 , 
a ~ 2.10-2 torr. 
On peut étudier la signification de ces paramètres dans chacun 
des cas purs. 
- Si l'étape limitante est l'étape (1) alors, 
kIl V =-...,.;;,;~....,... 
K2 (I+K3) 
P - P 
o 
• P 
-+ K2 
avec K2 1 50 torrs ~ 
= S = = 
k' a -3-1 
et T+t- = s = 2. 10 mn 
On peut en déduire la fraction de sites libres par rapport aux 
sites occupés effectivement C02-cr : 
_~ 50 1 ~ = p- ~ 3" pour P = Po à l'équilibre 
" 
-1 ~ 500 pour un vide primaire de 10 torr 
- Si l'étape limitante est l'étape (3) alors, 
P - P k' 3 0 V=-.~~--K1K2 P 
-+1 K1K2 
a -2-1 
soit k'3 = S = 0,2.10 mn 
P l<c02->2_1 
et KIK2 = 50 torrs = ~ = 145 • 
K3 l<c032->2_1 
Donc 
1<02->2_1 
l<c03 2->2-1 
~ 
1 
3" 
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Cette valeur paraît un peu forte, car on pourrait s'attendre 
à ce 2-que les sites carbonates occupés par des défauts ° soient nette-
ment minoritaires (défauts dilués). 
Finalement l'hypothèse de l'étape (]) limitante est la plus 
vraisemblable. Ce serait la création du dé~aut à la surface du carbonate 
qui serait le processus le plus lent. 
Dans tous les cas la vitesse peut se mettre sous la forme ana-
lytique 
-3 
= 2.10 145-P -1 P + 50 mn 
Par extrapolation de cette expression analytique on peut calcu-
ler la valeur théorique de la vitesse sous vide 
-1 
mn 
-2 -1 V l = 0,58.]0 mn 
ca c 
L'écart avec la valeur expérimentale V = 0,525 + 0,025.10 
, exp 
est faible. Il correspond à une sous-température ~T = - l,6°C, 
-2 
valeur qui est voisine de l'incertitude sur la mesure. Nous en concluons 
que pouJt .e.' -<-oo-theJune 169 0 C, R.a. .6.:ta.b-Ud.é du pcvtamè.:tJLe6 -inte.no.i.6.6 P e;t T 
e6Z .6~6~ante dans toute la gamme de pression. 
Nous pouvons en déduire que l'influence des gaz étrangers, 
oxygène et vapeur d'eau, sur la vitesse de réaction, est significative 
des processus purement chimiques. 
Compatibilité du mécanisme avec les valeurs mesurées de l'énergie d'acti-
vation apparente 
L'étude expérimentale de l'influence de la température sur la 
vitesse de réaction (chapitre III) nous a montré que la loi d'ARRHENIUS 
n'est pas suivie dans l'intervalle de température 142-193°C. Nous allons 
examiner successivement les deux hypothèses suivantes : 
Hypothèse a : la loi d'ARRHENIUS est suivie mais la valeur de l'énergie 
d'activation apparente bascule autour d'une température critique 
(T :!: 174°C) 
, 
E :!: 24 kcal/mole 
a 
E =: 57 
a " 
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L'étude quantitative détaillée de l'expression de la vitesse 
permet de montrer qu'une augmentation de l'énergie d'activation avec 
la température est incompatible avec une étape limitante unique sur 
toute l'étendue de température. 
Hypothèse b : la loi d'ARRHENIUS n'est pas suivie dans un des deux 
domaines de température. Nous devons nécessairement envisager la modi-
fication du mécanisme ou de la nature de l'étape limitante autour de 
la température critique de 174°C. 
On se souvient que l'analyse thermique différentielle de la 
réaction (chapitre 11-2), fait apparaître deux effets endothermiques 
réversibles, peu intenses qui précèdent le départ de gaz. Nous avons 
interprété ces deux effets comme une précipitation de défauts de struc-
, 
ture suivie d'un changement de phase. La température d'apparition du 
premier pic endothermique (à 184°C) est comparable à la température 
critique précédente (T ~ 174°C), comp~e tenu de l'effet d'entraînement 
c 
inhérent à la méthode non isotherme. La. plLemi.Vte .ttLa.nt>6oJurltlt.i.on e.ndoi:heJt-
mique ,6eJtO.i.t. donc. fLeI.>pon.6ctbf.e. du changement de. méc~me. ou d'Uctpe. 
.umu:a.nte. 
La précipitation d'impuretés intrinsèques ou extrinsèques 
serait la cause d'une modification du régime cinétique. Cette pertur-
bat ion serait repérée à la fois par deux transformations endothermiques 
de faible enthalpie et par une modification de l'énergie d'activation 
apparente. 
L'absence de renseignements analytiques complémentaires sur 
ces défauts ne permet pas de progresser dans la formulation de leur 
rôle sur les étapes de la réaction. 
Les nombreux auteurs qui ont observé le rôle catalytique de 
la vapeur d'eau sur la décomposition du carbonate d'argent, ont suggéré 
un certain nombre d'interprétations à cet effet. 
SPENCER et TOPLEY (IV-14) supposent la présence d'eau adsorbée 
à la surface du solide, qui se comporte comme un film d'hydroxyde d'ar-
gent instable. A not,re connaissance, cet hydroxyde n'a jamais été observé 
même de façon fugace, mais SLAGER (IV-15) a mis en évidence l'existence 
d'ions OH- à la surface du carbonate. 
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BARNES (IV-16) suggère l'existence d'impuretés anioniques dans 
la masse du réseau cristallin du carbonate d'argent. La concentration 
de ces impuretés serait fonction du mode,de préparation et en particulier 
de la concentration des solutions salines utilisées. Ces défauts pour-
raient créer à l'intérieur du carbonate des "chemins de diffusion" dont 
le rôle serait de favoriser le départ du gaz carbonique. 
Pour interpréter l'influence catalytique de la vapeur d'eau 
nous nous contenterons de préciser son rôle possible à l'interface 
réactionnel. 
Hypothèses 
Nous supposons qu'en présence de vapeur d'eau la réaction a 
lieu suivant les trois processus principaux déjà définis: création d'un 
défaut, désorption du gaz et précipitation de la nouvelle phase cristal-
line. La vapeur d'eau est susceptible 'de catalyser l'étape limitante 
supposée être l'étape (1) de création du défaut. Pour cela nous envisa-
geons l'existence d'un deuxième chemin réactionnel parallèle au précédent 
et qui joue le rôle de "court-circuit chimique". 
Nous devons préciser un certain nombre d'hypothèses qui s'ajou-
tent à celles du mécanisme général et qui sont nécessaires à l'existence 
des nouvelles étapes de la réaction. 
a) La vapeur d'eau s'adsorbe sur le carbonate. Nous appellerons 
a' les sites d'adsorption de la vapeur d'eau pour les distinguer des si-
tes d'adsorption de C02' 
(4) IH201 + a' t H20 - a' 
L'adsorption de l'eau pourrait être dissociative, mais alors le mécanisme 
de la réaction en serait compliqué et les calculs de vitesse inextricables. 
b) Les molécules d'eau présentent une certaine réactivité vis-
2- 0 
à-vis des sites anioniques <C03 >2-, ce que nous traduisons, faute de 
mieux, par la formation d'un complexe H2C03 en phase adsorbée 
(5) 2- 0 2- 0 H20 - a' + <C03 >2- t H2C03 - a' + <0 >2-
Cette étape est mieux rendue par l'action d'ions hydroxiles issus de 
la vapeur d'eau sur les ions carbonates: 
2- 0 _ 0 
OH - a' + <C03 >2- t H C03 - a' + <0
2
->2_, 
(1) 
(2) 
(3) 
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mais on se heurte une fois encore à la complexité des calculs de 
vitesse. 
c) La dissociation du complexe HzCOs-a' restitue la vapeur 
d'eau à l'état adsorbé (il s'agit donc bien d'un catalyseur) et le gaz 
carbonique : 
Nous supposons en outre que la diffusion de la vapeur d'eau 
à l'intérieur du carbonate est négligeable et que la surface du carbonate 
est toujours accessible à la vapeur d'eau de la même façon qu'elle est 
accessible au gaz carbonique en raison du caractère non couvrant de 
l'oxyde d'argent. 
Nous rappelons enfin que l'affinité des courbes d'évolution 
sous différentes pressions de vapeur d'eau tr~duit la séparation des 
variables degré d'avancement et pression de vapeur d'eau dans l'expres-
sion de la vitesse. 
Formulation d'un mécanisme simplifié 
Un mécanisme simplifié pour la réaction en présence de vapeur 
d'eau peut donc être formulé en écrivant les étapes (4) - (5) et (6) en 
parallèle sur les étapes de création du défaut (1) et de désorption (2). 
z- 0 + COz-a + 2- 0 (4) IH201 + a' t HzO - a' <COs >2- + a +- <0 >z-
0 
(5) HzO-a'+<C03 z->Z_ + HZC03-a'+ <0 2-> +-
C02 - a ! IcOzl + a (6) HZC03 - a' t HzO - a' + IcOzl 
De cette façon le rôle de la vapeur d'eau apparaît comme un 
effet catalytique classique de la phase gazeuse de type RI DEAL (IV-17). 
Pour calculer les lois v(PCO)p et v(PH O)P nous pouvons z HzO 2 COz 
appliquer la méthode précédente, à savoir qu'une étape est limitante. 
0 
z-
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Si nous choisissons comme étape limitante l'étape (1), alors 
nécessairement une des étapes parallèles (4) - (5) ou (6) doit aussi 
être limitante. 
Le cas le plus intéressant est celui où les étapes de création 
du défaut 
(1) et (5) couplées 
imposent leur vitesse à la réaction. Le calcul complet de la vitesse donne 
l'expression suivante 
P - P k'l k' 5 p' 
o 
= J + K3 (K2 + P + K4PP' + K4KGP' + KG) 
où P représente la pression de gaz carb~nique, 
et P' la pression de vapeur d'eau. 
La vitesse est alors la somme d'un terme qui décroît avec PC02 
et reste indépendant de pt, et d'un terme qui croît avec P'. Pour une 
pression de gaz carbonique donnée, la vitesse est donc bien une fonction 
croissante de la pression de vapeur d'eau de type homographique, ce qui 
est conforme aux courbes expérimentales v(PH O)P • 2 C02 
Nous avons constaté expérimentalement que l'influence cataly-
tique de la vapeur d'eau est plus intense en valeur relative pour les 
mesures sous pression élevée de gaz carbonique. Pour analyser si l'expres-
sion calculée de la vitesse est conforme à cette observ~tion nous devons 
étudier la fonction 
1 
V 
(dV) (dVs) dpi = dpi 
P 
dV (dP') en fonction de P 
P 
P - P 
=~o_~ 
l + K3 
décroissante de P. 
= K2 + P 
k' l 
_ C'est une fonction 
Cette fonction est toujours croissante en fonction de P si le terme K4PP' 
est négligeable devant la somme K4KGP' + KG- Alors: 
1] 0 
c'est-à-dire que la fraction molaire du complexe à l'état adsorbé est 
négligeable. S'il en est ainsi l'influence relative de la vapeur d'eau 
est effectivement plus importante aux pressions élevées de gaz carbonique, 
c'est-à-dire dans un domaine où les sites d'adsorption du gaz carbonique 
sont en maj ori té occupés. 
D'une façon plus précise on ne retrouve pas exactement l'allure 
des courbes expérimentales v(Pco )p en particulier l'expression 2 H2 0 
calculée ne permet pas d'interpr~ter le palier de la vitesse au voisinage 
de la pression d'équilibre. Il faut se souvenir que nous avons dû simpli-
fier le modèle pour pouvoir aboutir à des expressions exploitables au plan 
quantitatif. Il ne faut donc pas s'attendre à interpréter l'intégralité 
des courbes expérimentales. 
La courbe vitesse-pression d'oxygène pour la décomposition du 
carbonate d'argent à 169°C présente la particularité de passer par un 
minimum vers P02 = 50 torrs (figure 111-19). 
Nous avons noté d'autre part que la présence d'oxygène dans le 
réacteur s'accompagne d'une modification importante du thermogramme enre-
gistré en Analyse Thermique Différentielle. L'effet endothermique princi-
pal est précédé par un pic exothermique de faible intensité qui se subs-
titue aux deux pics endothermiques secondaires observés en présence de 
gaz carbonique (figure 11-10). Nous avons fait remarquer que l'oxygène 
ne se comporte donc pas rigoureusement comme un gaz étranger puisqu'il 
modifie légèrement le bilan thermique de la réaction. 
Nous avons proposé d'interpréter les deux transformations endo-
thermiques secondaires comme une démixtion suivie d'un changement de pha-
se de défauts de structure contenus dans la phase carbonate. Dans certai-
nes conditions de température et de pression, le rôle de l'oxygène serait 
d'annihiler ces défauts de structure présents dans le carbonate. 
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Nature des défauts de structure possibles dans le carbonate 
Nous avons supposé jusqu'ici que le carbonate d'argent commer-
cial utilisé était exempt d'impuretés. L'influence de l'oxygène sur la 
réaction montre au contraire que le produit contient vraisemblablement 
des défauts intrinsèques ou des impuretés étrangères en quantité non 
négligeable. La difficulté est de déterminer la nature de ces impuretés. 
L'analyse chimique et spectroscopique n'ayant pas donné de résultat, on 
est contraint de faire des hypothèses. 
Le carbonate comme la plupart des sels d'argent présente la par-
ticularité de noircir à la lumière ou sous l'effet d'un traitement thermi-
que. Pour les halogénures ce phénomène est attribué à la création de dé-
fauts AgO responsables de l'image latente· en photographie (TV-lB). Par 
analogie on peut supposer que le carbonate d'argent contient le même type 
de défauts Ago. L f e.ÜÜe-t exot.heJuniqu.e. qu.i pJLéc.ède. le. dépaJLt de. ga.z caJz.bo-
niqu.e. peut a..tOJL6 me. a.ttJUbu.é à l f oxydcdÂ.on de. c.eo a.tomeo ne.u.tlt.eo. 
Les atomes neutres d'argent AgO dans le cristal de carbonate 
peuvent occuper des positions interstitielles ou des sites cationiques 
ils sont alors nécessairement accompagnés par d'autres défauts pour con-
server l'é1ectroneutra1ité globale. On peut donner comme exemples possi-
bles d'unités de construction comportant des atomes neutres AgO : 
o 
ou 12<Ag+>+, <C032->2- , (AgO)gl 
ou 
+ 0 0 - - +1 
<Ag >+ ' <Ag >+' <HC03 >2-
+ 0 _ _ +1 
<Ag > ,<Ago> ,<OH >2-
+ + 
ou 
Les deux derniers exemples concernent la présence de défauts extrinsèques 
conformes à l'hypothèse de BARNES (IV-16). 
Faute d'avoir maîtrisé la préparation des échantillons il n'est 
pas possible de savoir quel est le type de défaut prédominant. 
(Ox) 
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Influence de l'oxygène sur les défauts de structure du carbonate d'argent 
Supposons que les défauts ponctuels du carbonate occupent des 
sites cationiques normaux et puissent se mettre sous la forme : 
2+ 
1 2 <Ag 0>: < >2-1 
A l'interface carbonate-oxyde ces défauts jouent un rôle passif pour la 
décomposition. Ils sont normalement consommés en cours de réaction par 
précipitation dans une phase métallique d'argent. 
En présence d'oxygène ces défauts peuvent aussi être oxydés 
par le gaz suivant la réaction 
Si l'argent dissout à la surface du carbonate forme une solution 
idéale, la fraction y de défauts 2<Ag o>- à l'équilibre est donnée par la 
. + 
relation : 
avec ~ = ------~or---~------~o--------~z~+-- = 
1<02->2_1+I<c~32->2_1+1< >2-1 
cf. (IV-16) 
1+K3 
soit y = ---------------------
(I+K3 ) (I+K P %) Ox 02 
La courbe qui donne la fraction d'argent dissout, y, en fonction 
de P02 est sécante avec celle de l'équilibre Ag/Ag20carb soit P02 = Pi' 
comme le montre la figure IV-5' Ag20 représente l'oxyde d'argent dans 
, carb 
la phase qui serait celle du carbonate. 
Pour Po < P. il n'est pas possible d'oxyder l'argent et l'éli-
2 l. 
mination des défauts se fait par précipitation dans une phase métallique. 
La fraction de ces défauts y = y reste constante dans un intervalle donné 
m 
de pression d'oxygène. 
L'étude du rôle de l'oxygène sur la vitesse de réaction nécessi-
te donc de distinguer les deux domaines de pression. 
a) P02 < Pi· L'oxygène est un gaz étranger pour le système. 
S'il s'adsorbe à la surface il bloque des sites d'adsorption du gaz car-
bonique et la vitesse de réaction est diminuée. 
y 
v 
~ , 
P. 
~ 
.... ,"" ~ , ' ... 
.... 1 ... 
" , ........ 
" 1 .... 
p. 
~ 
figures IV-5 et IV-6 
Influence de la pression d'oxygène sur la fraction y 
d'argent dissoute dans l'oxyde d'argent et sur la 
vitesse de décomposition du carbonate 
(1) (AgO)O ~ < Ag >met 
(2) 
(3) 
+ 2 _ ° 
< Ag >met + 1/2 1021 t < Ag >: + < 0 >2-
(AgO)O + 1/2 102\ t < Ag+ >0 + < 02- >0 + 2-
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b) P02 > Pi" L'oxygène combine le rôle inhibiteur précédent 
avec celui d'un gaz actif qui oxyde les défauts ponctuels AgO en surface. 
Le rôle de ce gaz est donc de lutter contre l'effet d'empoisonnement de 
l'interface par ces impuretés; c'est alors un catalyseur pour la réac-
tion. 
Le calcul complet de la vitesse dans le cadre de notre modèle 
et en tenant compte de l'équilibre précédent noté 10xl, ainsi que celui 
d'adsorption de l'oxygène 
(2') : cr + 1/2 1021 t 0 - cr 
donne l'expression suivante de la vitesse 
pour Po < P. si on néglige la vitesse de l'étape 
2 l. 
inverse (PC02 -1- 0). 
La figure IV-6 donne une allure possible de la courbe v(P02 ) 
correspondante. 
Cette courbe v(P02 ) peut effectivement présenter un minimum 
comme nous l'avons observé expérimentalement. La pression d'oxygène qui 
correspond à ce minimum a la signification de P. pour laquelle l'oxyda-
l. 
tion de l'argent dans la phase carbonate devient possible. On peut rappro-
cher les deux valeurs 
P. exp = 50 torrs 
l. 
de la pression d'équilibre thermodynamique calculée à 169°C 
P eq = 140 torrs (tableau II-l). 02 
L'écart entre ces deux valeurs montre que l'oxydation de l'argent dissout 
dans le carbonate est plus facile que dans les conditions standard de 
l'état métallique. 
Le schéma suivant résume l'effet des trois gaz étudiés sur la 
vitesse de décomposition de Ag2COg , et l'interprétation que nous en avons 
donnée : 
Création 
.d'un défaut (1) 
Oxydation 
..;;...;- P02 des impuretés 
+ impuretés 
Désorption 
de CO 2 
Changement 
de phase 
(2) 
(3) 
(5) Création d' un défaut 
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Conclusion à l'étuàe de la décomposition du carbonate d'argent 
L'influence des deux gaz vapeur d'eau et oxygène sur la vitesse 
de décomposition du carbonate d'argent illustre bien l'influence com-
plexe de l'atmosphère gazeuse sur la réactivité des solides. Cette étude 
a permis de montrer que ce sont des processus chimiques qui sont effecti-
vement responsables de l'influence des gaz. 
Nous avons cherché à donner une interprétation des phénomènes 
en nous préoccupant uniquement de la phase avancement de l'interface. 
L'écriture rigoureuse d'un modèle en éléments de structure combinée à 
l'hypothèse de l'étape limitante, permet un calcul quantitatif de la vi-
tesse. L'influence catalytique de gaz étrangers (H20 - 02) peut s'inter-
préter par la création de chemins parallèles au chemin principal qui 
"court-circuite" le processus normal de la réaction en absence de ces gaz. 
L'influence de certains gaz étrangers (ici 02) peut s'expliquer 
en supposant une interaction entre des défauts du solide et ces gaz. 
On ne peut progresser dans le sens de cette interprétation qu'en maîtri-
sant les facteurs qui introduisent ces défauts dans le solide. C'est ce 
que nous avons essayé de faire avec l'étùde de la décomposition de l'oxa-
late d'argent sur des échantillons préparés au laboratoire. 


Chapf.tJc.e v 
ETUDE EXPERIMENTALE DE LA DECOMPOSITION DE L'OXAlATE D'ARGENT SOUS DES 
ATMOSPHERES VARIEES ET POUR DIFFERENTES PREPARATIONS 
Introduction 
Nous avons déjà justifié le choix de la décomposition de l'oxa-
late d'argent dans le cadre d'une étude de l'influence de l'atmosphère 
gazeuse sur la vitesse de décomposition des solides. Cette réaction pré-
sente en fait un intérêt double : fondamental en ce qui concerne ses 
caractéristiques physico-chimiques et pratique car l'oxalate d'argent 
est photosensible et il a été envisagé de le substituer aux halogénures 
d'argent dans les émulsions photographiques. Aussi, les publications rela-
tives à la décomposition de ce sel sont nombreuses. 
L'abondance et la qualité des travaux sur ce sujet nous ont un 
instant dissuadé d'entreprendre une noùvelle étude de cette réaction. 
Mais à la réflexion il est apparu au contraire intéressant d'approfondir 
le mécanisme d'une réaction sur laquelle on disposait d'un nombre impor-
tant de données expérimentales. 
Deux autres critères ont conforté notre choix: d'une part l'ana-
lyse des effets thermiques de la réaction a été curieusement négligée ; 
d'autre part l'écriture possible d'un modèle réactionnel en éléments de 
structure, inspirée de ceux mis au point pour la décomposition des hydra-
tes et des carbonates, nous a paru particulièrement bien adaptée pour 
expliquer quantitativement l'influence de l'atmosphère sur la vitesse de 
cette réaction. 
Rappels bibliographiques: 
Les études sérieuses sur la décomposition thermique de l'oxa-
late d'argent apparaissent en ]925 avec les travaux de MAC DONALD et 
HINSHELWOOD( V-I). Dès lors les auteurs s'affrontent sur un point capital 
à leurs yeux qui est l'expression formelle de la loi cinétique degré 
d'avancement en fonction du temps: loi puissance pour les uns (V-2 ; V-3), 
loi exponentielle pous les autres (V-4 ; V-5 ; V-6). Les valeurs trouvées 
pour les différents paramètres définis par ces lois ainsi que pour les 
énergies d'activation apparentes varient dans de grandes proportions 
(de 25 à 41,5 kcaljmole pour l'énergie dt activation apparente). 
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A ce jour le problème de la loi cinétique demeure entier. La 
seule chose sûre est que cette loi est fonction de la préparation du pro-
duit et de la nature de l'atmosphère gazeuse. 
Dès leurs premiers travaux f MAC DQNALD et HINSHELWOOD (V-l) 
s'aperçoivent que l'oxygène ralentit considérablement la vitesse de la 
réaction (V-7).LEIGA (V-3) généralise cette influence inhibitrice à des 
vapeurs organiques oxydantes c'est-à-dire acceptrices d'électrons. Le 
même auteur vérifie que l'hydrogène ainsi que d'autres gaz réducteurs 
accroissent la vitesse de la réaction. 
Il s'agit d'un résultat capital pour la compréhension du mécanisme de la 
réaction. SZABO et BIRO-SUGAR (V-6 V-14) pensent avoir relié la masse 
moléculaire du gaz de l'atmosphère gazeuse avec son influence sur la 
vitesse de la réaction. En fait l'effet de gaz neutres sur la cinétique 
n'est pas vraiment significatif et reste incomparablement plus faible 
que l'influence catalytique de l'hydrogène. 
L'influence du mode de préparation de l'oxalate d'argent sur 
la vitesse de décomposition est le deuxième aspect important de cette 
réaction. Un premier facteur influent est la stoechiométrie des solutions 
utilisées pour préparer le produit : successivement MAC DONALD-HINSHELWOOD 
(V-l), BENTON et CUNNINGHAM (V-8) et TOMPKINS (V-4) constatent qu'un pro-
duit issu d'une solution contenant un excès d'ions oxalate se décompose 
plus rapidement qu'un produit issu d'une solution à excès d'ions argent. 
L'interprétation quantitative de cette observation n'est pas satisfaisan-
te. Un certain nombre d'auteurs (V-3 ; V-4 ; V-g ; V-IO) ont alors l'idée 
de mettre en contact l'oxalate d'argent avec d'autres substances solides 
ou liquides (Ag2S, oxydes divers, paraffines) ; certaines de ces substan-
ces par exemple les colorants sont susceptibles d'avoir un intérêt prati-
que pour la fabrication d'émulsions photographiques. Il se confirme comme 
pour les ga~ que c'est le caractère donneur ou accepteur de ces ajouts 
qui fixe leur mode d'influence. 
Enfin BOLDYREV (V-11) constate que le dopage de l'oxalate par 
des cations étrangers de valence supérieure, contrôlé par R.P.E., entraî-
ne une diminution systématique de la vitesse. 
On doit encore à BOLDYREV (V-Il; V-I2) l'analyse des défauts 
de structure de l'oxalate d'argent par des mesures combinées de conduc-
tivité et de diffusion d'éléments marqués. Du résultat de ces mesures 
(figure V-l) l'auteur conclue à l'existence de défauts de FRENKEL. 
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1,5r-----------------__ --~ Variations du coefficient'de 
diffusion ~ des ions Ag+ (oourbe 1)~ 
de la conduBtivité ~ (oourbe 2) et 
1 
0,50 
. cr 
de la vitesse de déc8mposition thermi-
que à 120°C ~ (oourbe 3) de l'oxala-
te d'argent (Bnités relatives), en 
fonction de la concentration des 
ions Cu 2+ ajoutés dans le réseau de 
l'oxalate d'argent. 
0,25~ ________ ~ ________ ~ 
o 12 % moles Cu2 + x 10-" 
figure V-I d'après BOLDYREV (réf. V-JI) 
Des cations interstitiels sont associés à des lacunes cationi-
ques ; l'existence de défauts de même natûre a été prouvée dans un cer-
tain nombre d'halogénures métalliques dont les halogénures d'argent, mais 
la conductivité de ces sels est nettement plus élevée que la conductivité 
de l'oxalate d'argent. BOLDYREV à tenté d'expliciter le rôle de ces dé-
fauts de FRENKEL dans le mécanisme de la réaction. 
Les observations expérimentales que nous venons de résumer ont 
permis l'élaboration progressive d'un mécanisme réactionnel. Les auteurs 
font tous référence à l'existence de deux processus successifs au cours 
de la réaction : germination et croissance ; leur interprétation se rap-
porte généralement à la première phase de germination. Nous allons pré-
senter en détail le modèle réactionnel de LElGA (V-3) qui est le plus 
récent et aussi le plus élaboré puisqu'il tient compte de tous les tra-
vaux antérieurs. 
Le modèle s'appuie sur deux hypothèses de base 
- les cations interstitiels (Ag+.) mis en évidence par BOLDYREV 
~ . + 
sont de meilleurs accepteurs d'électrons que les cat~ons Ag qui occupent 
une position normale du réseau. 
2-
- les anions C20.. échangent leurs électrons avec les cations 
interstitiels après être passés par un état excité (C204 2-)*lié à l'exis-
tence d'excitons dans le réseau de l'oxalate. 
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La création de ces excitons est l'étape la plus lente du méca-
nisme. 
La formulation complète du mécanisme réactionnel par son auteur 
est la suivante : 
(1) 2- 2-C2;04 t C204 * étape lente 
(2) 2:-* T + 2-* - T rapide C2;04 + + C204 
2- + 0 (3) C204 ~- T + 2(Ag. ) + Ag2T + C2;04 Il + ~ 
0 
(4) C204 + 21co21 " + 
Ce mécanisme suppose donc l'existence de pièges T dont le rôle 
est de "stabiliser les germes et d'empêcheF la réaction inverse". La natu-
re de ces pièges n'est pas précisée: il peut s'agir IId'impuretés ou d'im-
perfections du cristal". 
Ce processus correspond en fait à une phase d'initiation de la 
réaction qui peut progresser ensuite en tenant compte des nouveaux piè-
ges formés Ag2; T : 
(5) 
(6) 
1 Ag2;T 1 + C2;042;-~ t IAg2;T C2;042;-~1 rapide 
IAg2T C2042-*1 + 2(Ag+.) + Ag4T + 2lco2;1 rapide 
~ 
etc ••• 
Suivant ce modèle, la présence de défauts adsorbés donneurs D 
ou accepteurs A d'électrons se traduit de la façon suivante: 
- Impuretés donneurs : 
(1) étape lente 
, + ~ + (2 ) Ag. + D + Ag. D 
~ ~ 
Il rapide 
+ + + (3') Ag. D + Ag. t (Ag. )2; D 
~ ~ ~ " 
II 
n 
" 
etc ••• 
L'étape limitante demeure l'étape de formation de l'exciton. Le rôle des 
défauts donneurs qui accélèrent la réaction intervient donc uniquement 
dans la phase croissance par abaissement de la barrière d'activation. 
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- Impuretés acceptrices 
(1) étape lente 
(2) " rapide 
(3) étape lente 
etc ••• 
Le processus comporte deux étapes lentes: production de l'exci-
ton et échange électronique, c'est-à-dire que l'on aurait à faire à un 
cas de cinétique mixte. Les défauts accepteurs qui ralentissent la réac-
tion interviennent dans la phase germination par une augmentation de la 
barrière d'activation; leur présence s'accompagne d'une modification 
du régime cinétique À(t). 
Cette interprétation est en accord avec les valeurs déterminées 
pour l'énergie d'activation apparente dont la pr~cision est malheureuse-
ment très médiocre. 
Nous pensons que ce mécanisme, réactionnel peut être amélioré 
en utilisant le symbolisme des éléments de structure pour les espèces 
actives à la surface du cristal. Cette écriture est plus rigoureuse et 
moyennant un certain nombre d'hypothèses de calcul elle présente l'avan-
tage de permettre un traitement quantitatif. Cette absence de rigueur 
du formalisme fait que le mécanisme de LEIGA explicite seulement la décom-
position des cations interstitiels et d'une quantité équivalente d'anions, 
mais pas la dégradation du cristal complet. 
Une autre amélioration possible est de mieux préciser la nature 
des pièges A et D dans les cas simples. 
Enfin l'hypothèse de l'existence d'excitons n'a pas, contrai-
rement aux cations interstitiels, un appui expérimental très sûr. Aussi 
nous pensons pouvoir nous en passer. L'état excité de l'ion CzO q Z- ressem-
ble plus à un complexe activé au sens d'EYRING (V-13) qu'à une espèce 
intermédiaire définie. 
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V-2 - Etude de la décomposition isotherme 
Nous avons montré l'impossibilité d'observer la décomposition 
isotherme de l'oxalate d'argent au microca1orimètre CALVET (chapitre 11-1). 
Les résultats des mesures présentées dans ce paragraphe ont donc été obte-
nus par Analyse Thermogravimétrique sur des échantillons de masse 10 mg 
dans des conditions quasi isobares. 
Le produit de référence ou produit (1) désigne les échantillons 
d'oxalate d'argent obtenus à partir de solution stoéchiométrique de nitra-
te d'argent et d'acide oxalique. Les produits (II) et (III) représentent 
les échantillons préparés à partir de solution contenant respectivement 
un excès d'acide oxalique ou de nitrate d'argent. 
Nous présentons successivement les résultats expérimentaux de 
la décomposition isotherme de l'oxalate d'argent de référence (1) puis 
des échantillons (II) et (III). L'essentiel des mesures porte sur le 
produit de référence. L'étude de la réactivité des échantillons (II) et 
{III) est beaucoup plus sommaire. 
Les gaz inertes sont sans influence appréciable sur la vitesse 
de décomposition de l'oxalate d'argent. Nos résultats sont en contradic-
tion sur ce point avec ceux de BIRO-SUGAR (V-14) ; nous en donnerons une 
interprétation au paragraphe V-4. 
Le gaz carbonique qui est le gaz de la réaction n'a pas lui 
non plus d'influence significative sur la vitesse. 
Les courbes degré d'avancement en fonction du temps À(t) ainsi 
obtenues ont une allure sigmoida1e classique avec un point d'inflexion 
situé vers 35 % (figure V-2). E~les obéissent assez bien à la loi de 
PROUT-TOMPKINS (V-15) : 
dÀ 
dt = 1 
x+ 
k 
2À. - À 
~ 
À 
0,75 
0,50 
0,25 
t en mn 
o 100 200 300 400 500 
Influence de la température sur la décomposition de l loxalate d1argent sous vide 
figure v- 2 
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o.Ù À. est le degré d'avancement co.rrespondant au po.int d'inflexio.n so.it 
~ 
À. = 0,35. 
~ 
Cette lo.i explicite théo.riquement un pro.cessus de germinatio.n 
en chaînes avec interruptio.n des chaînes. La co.nstantede vitesse est 
aussi le facteur de branchement des germes, c'est-à-dire le no.mbre de 
germes dN créés par un germe pendant l'unité de temps: 
1 dN 
k = N dt 
En fait, o.n do.it à un artifice de calcul l'expressio.n de la lo.i 
À(t) o.u v(À). La co.nstante À. est une grandeur expérimentale qui n'a pas 
~ 
de significatio.n physique. D'autre part la lo.i obtenue n'a pas de sens 
po.ur des valeurs du degré d'avancement supérieures à 2À. (au-dela de 70 % 
~ 
dans no.tre cas). 
La lo.i de PROUT-TOMPKINS est directement issue de la lo.i expo.-
nentielle de germinatio.n. L'intérêt de cette lo.i est de permettre le co.n-
trôle de la co.nstante de vitesse dans un do.maine d'avancement plus éten-
du que celui de la lo.i expo.nentielle si~ple. 
La figure V-3 mo.ntre la co.rrespo.ndance entre la lo.i de PROUT-
TOMPKINS et la co.urbe expérimentale v(À). 
Les co.urbes degré d'avancement en fo.nctio.n du temps se défo.r-
ment de faço.n affine quand la température de la réactio.n évo.lue (fig. 5-2). 
Le rappo.rt d'affinité ~ ,T représente le rappo.rt des vitesses mesurées 
aux températures T et T o.po.ur un même degré d'avancement: 
0. 
~ ,T 
0. 
= (V(T) ) 
V(T ) 
0. À 
La figure V-4 mo.ntre que le rappo.rt d'affinité o.béit de faço.n satisfai-
sante à la lo.i d'ARRHENIUS. 
ln KT T 
, 0. 
= K 
0. 
La valeur de l'énergie d'activatio.n apparente ainsi déterminée E
A 
est 
EA ~ 27,5 kcal/mo.le 
10 
1 
Ea = 27,5 kca l 
10 3 -1 
,K 
2,4 2,45 2,5 2,55 
100 
50 
figure V-4 
1 nfl uence de 1 a température sur la vi tesse de décompos Hi on de Ag 2 C2 01< (1) 
en coordonnées dl ARRHENIUS. 
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figure V-3 
À 
Comparaison des courbes expérimentales (V(À)) et de la loi de PROUT-TO~1PKINS 
pour la décomposition de A92CzOl< (1) 
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Cette énergie d'activation est évidemment indépendante du degré d'avan-
cement sur toute l'étendue où l'affinité des courbes d'évolution est 
conservée. 
Si on fait entrer cette valeur de EAdans la loi de PROUT-TOMPKINS, 
on peut d~terminer la constante de vitesse k de l'expression: 
o 
dÀ 
dt 
EA ko exp (- -RT) 
= ~------~-----1 1 
À - 2À. - À 
1. 
Pour À = À. = 0,35 
1. 
Donc k 
o 
l -1 ~ 1,35 10 3 mn 
Finalement à un degré d'avancement qonné la vitesse de la réac-
tion peut se mettre sous la forme : 
= 1,35 1013 • exp (- 27,5) • F(À) RT' 
où F(À) est une fonction du degré d'avancement qui est assez bien rendue 
par l'expression 
F (À) = -:----,---1 
- + -.,,--,,-À 0,7 - À 
Nous avons vérifié que l'hydrogène et plus généralement des 
vapeurs réductrices c'est-à-dire les donneurs d'électrons, accélèrent 
la vitesse de décomposition de l'oxalate d'argent (1) à 143°C. La figure 
V-5 montre l'effet de l'hydrogène et du benzaldéhyde sous pression rédui-
te sur la courbe degré d'avancement en fonction du temps. Le benzaldéhyde 
est un réducteur énergique facilement oxydé en acide ~enzoique. 
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0,25 
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figure V-5 
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Influence de l'atmosphère gazeuse sur la décomposition de l'oxalate d'argent. 
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Il est difficile d'établir de fortes pressions de benzaldéhyde 
car sa te~pérature d'ébullition est élevée (179°C) et sa tension de vapeur 
reste faible pour les températures auxquelles il est possible de thermos-
tater l'enceinte du réacteur. D'autre part les vapeurs lourdes de benzal-
déhyde s'adsorbent fortement sur les parois du réacteur et il est très 
difficile de les éliminer ensuite. Aussi l'étude détaillée de l'influence 
d'un gaz réducteur a été réalisée avec l'hydrogène. 
Quand la pression d'hydrogène augmente les courbes degré d'avan-
cement en fonction du temps À(t) ou leur's dérivées, :~ = f(À) ne demeurent 
pas affines entre elles (figure V-6). 
Cette déformation complique l'exploitation des courbes v(PH2 ). 
Pour des degrés d'avancement inférieurs à 10 % la vitesse augmente conti-
nuement avec la pression d'hydrogène; au delà l'hydrogène a un effet plus 
complexe qui est fonction du degré d'avancement. 
Bien entendu, n1 la loi de PROUT-TOMPKINS, ni aucune autre loi 
formelle ne rendent compte des courbes expérimentales obtenues pour la 
décomposition en présence d'hydrogène. La non-affinité des courbes d'évo-
lution diminue l'intérêt de l'analyse isobare isotherme de la réaction. 
La figure V-5 montre l'effet de ralentissement de l'oxygène et 
du nitrobenzène sur la décomposition de l'oxalate d'argent (1) à 143°C. 
Le nitrobenzène est un accepteur qui est facilement réduit en aniline 
L'emploi des vapeurs de nitrobenzène présente les mêmes difficultés que 
le benzaldéhyde. L'oxygène a donc été choisi pour étudier en détail 
l'influence d'un gaz oxydant. 
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Influence de la pression d'hydrogène sur la vitesse de 
décomposition de l'oxalate d'argent 
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Influence de la pression d'oxygène sur la vitesse de 
décomposition de l'oxalate d'argent 
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De la même façon que l'hydrogène la présence d'oxygène dans 
le réacteur déforme les courbes À(t) sans conserver leur affinité (figure 
V-7). Quand la pression d'oxygène augmente, la vitesse maximale de la 
réaction est atteinte pour des degrés d'avancement de plus en plus fai-
bles. L'exploitation des courbes vitesse-pression d'oxygène n'est donc 
pas simple, même si la vitesse décroît continuement avec cette pression 
quel que soit le degré d'avancement choisi. 
La figure V-8 donne l'influence de la pression des gaz oxydants 
et réducteurs sur la vitesse de la réaction dans le système de coordon-
nées réduites 
où VM est la vitesse maximale de la réaction. 
Cette représentation montre bien le déplacement de la position du maximum 
de vitesse avec la nature et la pression du gaz de l'atmosphère. 
v- 2- 2 - Véc.ompo.6ili.on du éc.ha~on.6,d' oxai.a;te d' cvz.ge.nt: (II) et (III) 
Les facteurs qui déterminent "l'histoire" d'un solide tels que 
son mode de préparation, les conditions du vieillissement, etc ••• , ont 
en général une influence sur sa vitesse'de décomposition. Dans le cas de 
l'oxalate d'argent cette influence est tout à fait exemplaire. 
La figure V- 9 représente les courbes degré d'avancement en 
fonction du temps pour nos trois échantillons préparés à partir de solu-
tions de normalité différente. La vitesse de décomposition diminue dans 
l'ordre des échantillons (II) - (1) - (III). Cet ordre correspond à une 
diminution de la concentration en acide oxalique et à une augmentation 
de la concentration en nitrate d'argent dans la solution-mère. 
Nous avons montré au chapitre 11-2 que l'analyse des trois 
types d'échantillons permet de les d~stinguer de la façon suivante: 
- la morphologie des cristaux des échantillons (II) et (III) 
est identique ; leur taille est beaucoup plus petite que les cristaux 
des échantillons (1). La surface spécifique évolue en sens inverse: 
- le taux d'impuretés N03 croît dans l'ordre des préparations 
(II) - (1) - (III). La vitesse de décomposition décroît dans le même ordre. 
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figure V-8 
Influence de l'atmosphère gazeuse sur la vitesse de décomposition de 
l'oxalate d'argent en coordonnées réduites 
À. 
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Il Y a donc corrélation entre la vitesse de décomposition et 
la pollution des échantillons par les ions nitrate. 
L'étendue de la surface et la forme des cristaux interviennent 
de façon mineure sur la vitesse. 
La déformation des courbes d'évolution avec la préparation ne 
conserve pas l'affinité (figure V-10) ; le maximum de vitesse de la réac-
tion est situé à des degrés d'avancement de plus en plus petits avec 
l'excès de nitrate d'argent dans la solution-mère. Simultanément la loi 
de PROUT-TOMPKINS qui rend compte de la décomposition de Ag2C204 (1) dans 
un domaine d'avancement étendu, n'est plus acceptable pour les produits 
(II) et (III). La figure V-10 montre que pour Ag2C204 (II) la correspon-
dance est mauvaise pour les degrés d'avancement inférieurs à 30 %, et 
pour Ag2C204 (III) la loi est inadaptée sur l'ensemble de la courbe. 
Nous avons mesuré l'influenëe de l'hydrogène et de l'oxygène 
sur la vitesse de décomposition des échantillons (II) et (III). Qualita-
tivement l'hydrogè~e accélère et l'oxygène ralentit la décomposition de 
Ag2C204 (II), comme pour le produit (1), (figure V-11). L'affinité des 
courbes d'évolution en fonction de la pression n'est pas conservée. Sui-
vant le degré d'avancement choisi pour mesurer la vitesse, l'influence 
de ces gaz est plus ou moins forte que pour le produit (1). 
Pour Ag2C204 (III) une pression d'oxygène faible « 5 torrs) 
ne ralentit pas la réaction tant qu'un certain degré d'avancement n'est 
pas atteint (figure V-12). Mais la réaction présente alors une période 
d'induction importante (140 mn à P02 = 4,3 torrs et T = 143°C). Le temps 
de latence est négligeable pour les autres mesures. Pour des pressions 
plus élevées, l'oxygène retrouve son influence inhibitrice habituelle. 
L'hydrogène a une influence catalytique considérable sur les 
échantillons Ag2C204 (III). 
Suivant sa préparation, l'oxalate d'argent présente donc une 
"sensibilité" différente à l'atmosphère gazeuse. On peut en conclure 
qu'il y a une interaction entre les "défauts internes" du solide qui sont 
fonction de la préparation et les I1défauts de surface" induits par l'at-
mosphère gazeuse. L'influence complexe de ces différents paramètres ne 
permet pas de proposer une interprétation uniquement à partir des résul-
tats de l'analyse isotherme de la réaction. 
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Influence de la préparation sur la décomposition sous vide de l 'oxalate d'argent 
(VM situe le degré d'avancement où la réaction a atteint sa vitesse maximale) 
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Influence de la prêparation sur la vitesse de décomposition sous vide 
de l'oxalate d'argent 
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Influence de l'hydrogène et de l'oxygène sur la décomposition de Ag2C20~ II 
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Influence de l'hydrogène et de l'oxygène sur la décomposition de l'oxalate d'argent III 
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V-3 - Etude aeladécomposition non isotherme 
Nous avons pr.océdé à l'Analyse Thermique Différentielle des 
trois échantillons d'oxalate d'argent, sous des atmosphères variées. 
Nous avons choisi l'Analyse Thermique Différentielle de préférence à 
l'Analyse Thermogravimétrique en programmation de température parce que 
la connaissance des effets thermiques d'une réaction peut apporter des 
renseignements complémentaires à la détermination des seuls effets massi-
ques. 
La masse des échantillons utilisés est voisine de 4 mg. La V1-
tesse de chauffage choisie est de IOo/mn ; ce paramètre modifie la valeur 
absolue des températures caractéristiques du pic A.T.D. mais n'a 
pas d'influence importante sur la forme de l'enregistrement. 
Dans le chapitre 11-4, nous" avons montré que l'aire du pic ATD 
n'est pas fonction de la nature de l'atmosphère gazeuse. Les différents 
gaz étudiés ont do~c exclusivement une influence sur la cinétique de la 
réaction. 
Pour préciser cette influence nous serons amené à décrire les 
pics ATD de façon détaillée et à étudier l'évolution de deux paramètres 
importants qui sont la température initiale T. de la réaction (point B 
1 
défini par les normes 1. C. T .A. (réf. V-16) ) et la température T du som-
s 
met du pic (point C d'après les mêmes normes). La température initiale 
de la réaction T. est mesurée en évaluant le point où la courbe ATD 
1 
s'écarte de la ligne de base. 
La figure V-13 montre l'influence de différents gaz sur le pic 
ATD de d.écomposition de Ag2C204 (1). La réaction en présence d'un gaz 
inerte (Helium-Argon) donne sensiblement le même enregistrement que sous 
une pression réduite de gaz carbonique. Le pic est unique et ne présente 
pas d'épaulement. Il faut remarquer que le signal ATD est très atténué 
quand on opère sous basse pression « 2 torrs) et que pour des pressions 
inférieures à 1 torr, ce signal n'existe plus du tout. 
PC02 = 2 torrs 
0 
x 
Q) 
1 PCO = 700 torrs 
1-
<J 
PH = 700 j 
0 
-0 
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figure V-13 
Analyse thermique différentielle de Ag 2 C2 04 
- Influence de l 1 atmosphère gazeuse sur l leffet thermique 
- Vitesse de montée en température 600 0 jh 
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L'influence du gaz carbonique sur la vitesse de la 
réaction est négligeable bien qu'elle existe dans les premiers instants 
de la réaction. 
Une forte pression d'oxygène modifie considérablement la forme 
de la courbe ATD. Deux épaulements apparaissent tandis que les températu-
res caractéristiques T. et T augmentent. La figure V-14 traduit l'évolu-
~ s 
tion du pic ATD pour trois pressions d'oxygène et l'apparition des épau-
lements aux pressions élevées. 
L'hydrogène déplace considérablement la température caractéris-
tique T. tandis que T est peu affectée. Un épaulement apparaît sur la 
~ s 
courbe. La figure V-15 montre l'évolution' du pic ATD pour trois pressions 
d'hydrogène. 
D'une façon qualitative, l'analyse th~rmique différentielle 
de la réaction est conforme à l'analyse thermogravimétrique isotherme 
la réaction est plus facile en présence d'hydrogène (T. plus faible) 
~ 
qu'en présence d'un gaz inerte et a fortiori en présence d'oxygène. 
La figure V-16 illustre la eontinuLté de l'ln6luenee de ces 
gaz sur les paramètres T. et T • La saturation de l'influence catalytique 
~ s 
de l'hydrogène déjà observée en analyse isotherme, est confirmée par les 
courbes T,(PH ) et T (PH ). ~ 2 S 2 
Enfin les p~cs ATD obtenus en présence d'hydrogène ou d'oxygène 
apparaissent comme la superposition de deux ou trois pics élémentaires 
selon le cas. La réaction en présence de ces gaz pourrait donc s'inter-
préter comme la ~up~po~ltion de pt~le~ p4oe~~~ déealé~. Les enregis-
trements obtenus en Analyse Thermique Différentielle sont plus significa-
tifs sur ce point que les résultats de l'analyse isotherme. 
V-3-2 - Véeompo~ltion d~ éeha~o~ d'oxalate d'a4gent (II) et (III) 
L'enregistrement ATD de la décomposition des échantillons d'oxa-
late d'argent (II) et (III) est plus complexe que pour le produit (1), 
sous pression de gaz carbonique. La courbe ATD de l'échantillon (II) pré-
sente un léger épaulement (figure V-17), tandis que celle de l'échantillon 
III est une succession de vagues qui s'étalent sur une grande plage de 
température (figure V-17). 
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Analyse thermique aifférentielle de la décomposition de Ag 2 C2 04 
- Influence ae la pression d'hydrogène sur l'effet thermique 
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Analyse thennique différentielle de 1 'oxalate d'argent pour les 
préparations l - II - III 
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L'influence des pressions d'hydrogène et d'oxygène sur les 
deux températures caractéristiques T. et T est reportée sur la figure 
~ s 
v- 18. 
On constate que l'influence catalytique de l'hydrogène est moins 
forte sur les échantillons Ag2C204 (II) que sur les échantillons Ag2C204 
(1). L'oxygène par contre a un effet inhibiteur plus marqué sur Ag2C20,+ 
(II) que sur Ag2C20,+ (1). 
L'enregistrement ATD pour la décomposition de Ag2C204 (III) en 
atmosphère d'hydrogène ou d'oxygène conserve la complexité qu'elle a en 
atmosphère de gaz carbonique seul. Nous avons reporté sur la figure V-19 
l'influence des gaz sur la température initiale T .. L'hydrogène a un effet 
~ 
catalytique considérable et la décomposition de Ag2C20 4 (III) sous PH2 = 
700 torrs commence à une température plus basse que la décomposition de 
Ag2C204 (II) sous la même pression d'hydrogène. Po~r des pressions infé-
rieures à 150 torrs, l'oxygène abaisse la température initiale de la réac-
tion. Ce n'est que pour des pressions supérieures à 150 torrs que l'oxy-
gène retrouve un caractère inhibiteur faible. Ce résultat est conforme 
aux observations faites sur la décomposition isotherme de cet échantillon. 
Nous avons voulu caractériser dans le tableau ci-dessous l'in-
fluence de l'hydrogène et de l'oxygène sur la température initiale de 
réaction pour chacune des trois préparations d'oxalate d'argent utilisées. 
La gra~deur choisie T. n'a pas a priori de signification physique précise 
~ ~ 
mais elle montre la continuité qui existe entre les trois préparations 
étudiées, dans l'ordre (II) - (1) - (III), quant à leur "sensibilité" à 
l'égard des gaz oxydants ou réducteurs. 
T. (PO = 700) 
~ 2 T. (PO = 700) ~ 2 T,(PH = 700) ~ e 
- T. (PH = 700) - Ti (PRe = 700) - T. (P = ~ 2 ~ H2 
Ag2C20,+ (II) 34° ISo 16° 
Ag2C20,+ (1) 50° 14° 36° 
Ag2CZ04 (III) 57° 12° 45° 
700) 
190 
180 
170 
160 
150 
140 
-X lC + + : 
+- p C02 
--------
-- -- -----
----
-- -.. -X PC0 2 
P en torrs 
(échelle logarithmique) 
10 100 
figure V-18 
Influence de la pression d'oxygene ou d'hydrogène sur les températures Td et Ts 
pour la décomposition de Ag 2 C2 04 II (vitesse de montée lOOjmn). 
200 
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160 
150 
140 
130 
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figure V-19 
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P en torrs 
(échelle logarithmique) 
600 
Influence de l 1 atmosphère gazeuse sur la température de début de décomposition Td 
rie Ag 2 C204 III mesurée par ATD (vitesse de montée 10o/mn) 
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Si on classe les différents échantillons d'oxalate d'argent 
suivant leur taux d'impuretés N03 croissant, soit 
(II) - (1) - (III), 
on contate, 
- que l'hydrogène a une influence croissante sur la cinétique 
de décomposition des échantillons dans cet ordre. 
- que l'oxygène a une influence décroissante suivant le même 
ordre. 
Ce résultat est donc une preuve qu'il y a interaction entre 
la phase gazeuse et les défauts du solide introduits au moment de sa 
préparation. 
V-4 - Fiabilité des résultats expérimentaux 
De la même façon qu'à l'issue de l'étude expérimentale de la 
décomposition du carbonate d'argent, nous allons~aborder une étude criti-
que des résultats expérimentaux de la décomposition de l'oxalate d'argent. 
Il s'agit essentiellement de distinguer parmi les phénomènes observés 
les effets purement chimiques des effe~s de transfert de masse et de cha-
leur. 
Nous pouvons faire usage des expressions calculées pour les 
écarts de température ~T et de pression ~p entre les valeurs affichées 
et les valeurs effectives à l'interface réactionnel (chapitre IV-I). 
Dans certains cas un raisonnement qualitatif est suffisant pour montrer 
que l'influence des phénomènes de transfert est négligeable sur les effets 
observés. 
V-4-1 - Vécompo~ition ~o~h0tme 
La décomposition de l'oxalate d'argent étant exothermique on 
peut s'attendre à une augmentation de la température à l'interface réac-
tionnel TI par rapport à la valeur mesurée près de l'échantillon dans le 
réacteur TE (cf. figure IV-2). C'est le phénomène classique de surtempé-
rature observé au cours de l'oxydation des métaux. 
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Par analogie avec les décompositions endothermiques, (cf. cha-
pitre IV-l), nous admettons que l'évolution de la surtempérature avec la 
pression du gaz dans le réacteur se met sous la forme approchée : 
a 
plAt + 2:.. 
f3 À g 
où ~~ désigne le flux thermique 
Àg la conductivité thermique du gaz 
n, a et f3 des paramètres empiriques n est voisin de 4. 
On s'attend donc à avoir une surtempérature importante: 
- pour des vitesses de réaction élevées (v est proportionnel 
à ~~), 
- pour des pressions faibles, 
- pour des gaz mauvais conducteurs de la chaleur. 
Une augmentation de la surtempérature s'accompagne normalement 
d'une augmentation de la vitesse de décompositio~. Or, dans le cas de la 
décomposition thermique de l'oxalate d'argent nous avons constaté: 
- qu'il n'y a pas de différen~e importante entre la vitesse 
mesurée sous une atmosphère de gaz carbonique et sous vide résiduel. 
- qu'il n'y a pas de différence entre la vitesse mesurée sous 
Helium et sous gaz carbonique. Ces gaz ont pourtant des conductivités 
thermiques très différentes 
- que si la conductivité thermique des gaz était le facteur 
prépondérant sur la vitesse de réaction, la décomposition 
-1 plus rapidement en présence d'oxygène (À = 0,078 cal cm 
présence d'hydrogène (À = 0,613), ce qui est le contraire 
observé. 
aurait lieu 
-1 -1 
S K ) qu'en 
de l'effet 
Nous en concluons que l'effet de surtempérature est toujours 
négligeable dans les conditions opératoires que nous avons choisies et 
que les phénomènes de transfert thermique ne sont pas prépondérants. 
Le gaz carbonique qui est le gaz de la réaction n'a pas d'influ-
ence sur la vitesse de la réaction. Il n'y a donc pas à tenir compte du 
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gradient de pression de ce gaz éventuellement créé dans la couche d'argent 
produite par la réaction (cf. figure IV-3). Nous nous préoccupons donc 
uniquement du gradient de pression d'un gaz étranger, G', actif. 
D'après DELMON (V-17) la variation relative de la pression du 
gaz G' peut se mettre, en première approximation, sous la forme suivante 
(1) 
PG, CG,·DGG , 
où ~~ représente le flux de matière, 
z l'épaisseur de la couche au travers de laquelle diffusent les gaz, 
CG' la concentration du gaz G', 
DGG , le coefficient de diffusion mutuel du gaz G dans G'. 
On connait des valeurs empiriques de DGG , ; le produit DGG,,(PG + PG,) 
K(G,G') est à peu près indépendant de la pression totale. 
La loi précédente est établie dans un cas un peu différent de 
celui que nous envisageons : G' est initialement un gaz réactif ou produit 
de la réaction; G est alors un gaz inerte et ~~ se rapporte au flux de G'. 
Dans le cas qU1 nous préoccupe G', c'est-à-dire 02 ou H2' serait 
plutôt le gaz inerte (bien que chimiquement actif) et G le gaz produit de 
la réaction. Nous 
~P 
calculer C02 et 
PC02 
admettons que la relation précédente (1) nous permet de 
qu'on peut déduire la valeur de ~PG' en considérant que 
PG, 
la pression totale à l'intérieur du solide formé est constante. 
Alors ~PG' = - ~PG = - ~PC02' Moyennant cette hypothèse l'écart relatif 
de pression aux interfaces se met sous la forme : 
(2) 
K(G,G') est une constante qui ne dépend que de la nature des gaz G et G'. 
0,139 
K(H
2
,CO Z ) = 0,55 
2 -1 cm • s 
-1 
• S 
(V- 17) 
(V- 17) 
CG' est la concentration du gaz G' sous une atmosphère. 
L'écart de pression ~PG' est donc une fonction croissante de la 
vitesse de réaction et de la pression PG' ; sa valeur est maximale quand 
la réaction a lieu en présence d'une pression élevée d'hydrogène corres-
1 S 1 
pondant aux vitesses les plus importantes. La "dépression" qui en résulte 
pourrait expliquer l'allure complexe des courbes vitesse-degré d'avance-
ment obtenues pour les décompositions isothermes en présence d'hydrogène, 
en particulier l'épaulement observé sur ces courbes à PH
2 
élevée (cf. figu-
ra.V-S). 
Nous devons donc avoir recours au calcul à partir d'un modèle 
approché pour évaluer l'écart ~e pression des gaz étrangers. On considère 
la décomposition d'un grain d'oxalate d'argent ayant les dimensions moyen-
nes mesurées à partir de l'observation microscopique (photo 11-13). 
100 ]J 
L'évaluation des paramètres dont dépend' l'écart de pression 
~PG' donne les résultats suivants : 
~0 < 2.10- 10 s-l,cm- 2 quand la réaction a la vitesse maximale mesurée 
max 
en thermogravimétrie. 
-4 
Z < 10 cm 
-5 -3 ~ 5.1Q moles cm 
On trouve alors 
Ce calcul approché nous permet de conclure que la stabilité de 
la pression à l'interface réactionnel est toujours largement suffisante. 
On peut refaire le calcul en admettant qu'il s'établit un gradient de 
pression non plus à l'intérieur de chaque grain mais dans la couche for-
mée par l'empilement des grains d'oxalate dont l'épaisseur est voisine 
de 1 mm. L'ordre de grandeur de l'écart de pression calculé offre dans ce 
cas encore des garanties suffisantes. 
Il ressort de cette étude que les valeurs affichées pour les 
paramètres température et pression sont fiables et correspondent aux 
grandeurs qui agissent réellement à l'interface pour la réaction mesurée 
en isotherme. L'-i.n6.tue.nc.e de .t'atmo.6phèJl.e gazeu.6e.6Wl..ta vau.6e de.ta 
"" '"~<, '.'.".; 
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Jtéa.c;tWn ut donc. b-ieYl. de na..:tU!l.e pU!l.emen.:t c..JUmi.que. 
V-4-2 - Véc.ompo~A..tA..on non ~othenme 
L'étude de la stabilité des conditions expérimentales au cours 
de la décomposition non isotherme doit tenir compte de deux facteurs nou-
veaux: d'une part la géométrie du réacteur est différente, d'autre part 
la vitesse de réaction est beaucoup plus grande en Analyse Thermique Dif-
férentielle dans les conditions opératoires choisies : 
vATD max 
f ~ 10 2 
VTG max 
En Analyse Thermique Différentielle l'échantillon repose direc-
tement sur le thermocouple de mesure sans interposition d'une couche gaz-
euse isolante. La température mesurée est donc bien, en principe, la tem-
pérature réelle de l'échantillon indépendamment de la pression. Pour ce 
type de réacteur nous pouvons affirme'r qu'il n 's a pas d'effet de surtem-
pérature important puisque par définition le signal ATD est la mesure de 
cette sur température qui est toujours très faible. 
En ce qU1 concerne la stabilité de la pression à l'interface, 
on peut faire le même calcul que pour l'analyse isotherme. La vitesse de 
réaction étant plus élevée on s'attend à une dépression ~PG' plus impor-
tante en valeur absolue : 
~PG' ~ (--) x 50 < 10-7 • 
PG, TG 
Les courbes ~T = f(T) observées en Analyse Thermique Différen-
tielle sous différentes pressions caractérisent donc bien "l'activité 
chimique" de ces gaz sur la réaction. 
Les courbes Td = f(PG,) qui traduisent l'influence du gaz G' 
sur la température du début de réaction gardent assurément leur signifi-
cation puisqu'elles concernent des valeurs mesurées à vitesse nulle, donc 
à ~T et ~G' négligeables. 
Remarque: Les gaz "chimiquement actifs" (02, H2, etc ••• ) ne peuvent 
avoir une influence sur la vitesse de réaction que s'ils sont adsorbés à 
l'interface réactionnel. Si la cinétique d'adsorption n'est pas instanta-
née, la quantité de gaz adsorbée à l'interface diminue avec le temps donc 
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avec le degré d'avancement. Une cinétique lente d'adsorption du gaz étran-
ger a donc le même effet qu'une décroissance de la pression à l'interface 
due au flux de matière. 
L'étude expérimentale sur la décomposition de l'oxalate d'argent 
nous a donc permis de confirmer un certain nombre de résultats concernant 
l'influence de l'atmosphère gazeuse sur la vitesse: absence d'influence 
du gaz de la réaction et des gaz inertes, effet catalytique des réducteurs 
et effet inhibiteur des oxydants. 
Nous avons cherché à donner une description aussi précise que 
possible de la déformatioQ des courbes d'évolution avec la nature de 
l'atmosphère gazeuse. 
Notre étude a permis d'établir une corrélation entre le taux 
d'impuretés N03 dans le solide et sa vitesse de décomposition. Une 'aug-
mentation de ce taux d'impuretés joue dans le sens d'une diminution de 
la vitesse de décomposition. 
L'effet des gaz oxydants et ré?ucteurs est également fonction 
de ce taux d'impuretés. Il y a donc interaction entre les défauts extrin-
sèques du solide et l'atmosphère gazeuse. 
Le tableau suivant résume les principaux résultats expérimen-
taux de l'étude de la décomposition de l'oxalate d'argent. Nous nous pro-
posons de donner dans le chapitre suivant une interprétation du mécanisme 
de la réaction. 
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BILAN SYNOPTIQUE DES PRINCIPAUX RESULTATS EXPERIMENTAUX 
Caractéristiques ~énérales l:.H < 0 
l:.H indépendant de l'atmosphère gazeuse 
Réaction irréversible 
Caractéristigues de la cinétigue de la réaction 
pen) 
P(I) 
p(nI) 
Influence de l'atmosEhère 
~azeuse : V > V > V 
Gaz Réducteur Gaz Inerte Gaz oxydant , 
CV réducteur = Vitesse de la 
réaction en présence d'un 
. gaz réducteur) 
Influence de la I2rél2aration : V > V > V 
P (n)- P(I) p(In) 
Sensibilité de la prél2aration : 
- 2~2_g~~_E~~~~~~~2 (l:.V) l:.P p(nI) > 
(l:.V) > 
l:.P P(I} 
(l:.V) 
l:.P pen) 
- ~~2_g~~_~~~~~~~2 (l:.V) l:.P pen) > 
(l:.V) 
l:.P P(I) 
> (l:.V) 
l:.P p(nI) 
Préparation (II) Concentration en Lons nitrate 10-4 g/g(Ag 2 C20 4) 
g/ " " " 4.10-
4 
" " 27.10-
4 g/ " 


Chap:UJte VI 
PROPOSITION D' UN Î~ECANISME REACTIONNEL 
POUR LA DECOMPOSITION DE L'OXALATE D'ARGENT 
La non-affinité des courbes d'évolution de l'oxalate d'argent 
en présence de gaz actifs est à l'origine de difficultés que nous 
n'avions pas rencontrées pour la décomposition du carbonate. Aussi, dans 
un premier temps, nous nous efforcerons de donner une interprétation q~a­
litative des courbes d'analyse thermique différentielle. Nous montrerons 
que la déformation de ces courbes due à la présence de gaz oxydants ou 
réducteurs peut s'expliquer par l'existence de processus parallèles. 
Nous proposerons ensuite un mécanisme pour la réaction inspiré 
du mécanisme établi au chapitre IV pour la décomposition du carbonate. 
Nous tiendrons compte des particularités de la réaction, c'est-à-dire 
la nécessité d'un échange électronique entre anion et cation et l'exis-
tence présumée de défauts de FRENKEL dans l'oxalate. 
Ce mécanisme nous permettrà de rendre compte de l'influence 
observée des gaz oxydants et réducteurs et des impuretés du solide 
(anioniques ou cationiques) sur la vitesse de réaction. 
VI-l - Interprétation gualitative des résultats expérimentaux 
VI - 1-1 - l n6luenc.e de .e.a. .tempéJUttuJz.e .6Uft la. vile..6.6 e en a..tmO.6 phèJte de CO 2 
Nous avons montré que la vitesse de décomposition de l'oxalate 
d'argent (I) mesurée dans une atmosphère de gaz carbonique obéit de façon 
satisfaisante à la loi d'ARRHENIUS, soit 
El) Vl = VlO exp(- RT El = 27,5 kca~/mole C02 
La vitesse de réaction peut donc se mettre sous la forme 
où k. 1. 
Vl = a k. TI c .. 1. j 1.J 
E. 1. 
représente une constante de vitesse vra1.e k. = k. exp(---) 1. 1.0 RT 
et c.. la concentration 1.J d'une espèce active pour la réaction qui dépend 
de la température, mais pas de la pression de C02' 
L'affinité des courbes À(t) à différentes températures montre 
que les variables À et T sont séparées dans l'expression de la vitesse: 
)58 
VI = fI (À) • k. 
1. 
TI c .. 
J I.J 
Cette expression de la vitesse est compatible avec celle d'une 
étape limitante où la vitesse de réaction inverse est négligeable. Ce 
résultat est conforme aux prévisions puisqu'une réaction exothermique a 
toujours lieu loin de l'équilibre du système (cf. chapitre 11-4). 
VI-1-2 - Rôle de l'hyd4ogène d~ le méca~me de la ~éa~n 
Quand on opère en présence d'un catalyseur de la réaction, c'est-
à-dire l'hydrogène, la courbe d'analyse thermique différentielle peut 
s'interpréter comme la superposition de deux signaux élémentaires ~F.U et 
~H2 (cf. fig. VI-I). ~HI est sensiblement le même signal que celui observé 
en présence d'un gaz inerte, et d'intensité moindre. ~H2 est dû à la pré-
sence de l'hydrogène; il se déforme q~and PH2 augmente. 
Une façon simple d'expliquer le phénomène observé est de consi-
1 
dérer que la vitesse de réaction est la somme ~e deux termes : 
v(P ) = VI + V2 
H2 
Vz étant la vitesse du processus introduit par l'hydrogène; c'est une 
fonction complexe du degré d'avancement et de la température. 
Supposons que V2, comme VI, soit la vitesse d'un processus limi-
tant de l'équilibre qUI. obéit à la loi d'ARRHENIUS. 
v(P ) = fl(À) VIO exp(- ~~) + f2(À) VZO exp(- ~~) 
H2 
E Nous avons comparé sur la figure V1-) deux courbes VIO exp(- R~) 
et VZO exp(- i~) quand 
Vm 
v 
-- -- ...... 
V. 
~ 
f .(À) 
~ 
figure VI-] 
Allure des fonctions 
E 
v i 0 exp (- RT) 
T 
Les deux courbes se coupent pour la température T = Tl2 = 
El - E2 
R ln vIO 
vzo 
VI Vl A cette température les vitesses des deux processus fl(À) et f 2 (À) sont 
égales. Nous avons fait figurer la vitesse v en deçà de laquelle la réac-
m 
tion n'est pas détectée. 
Nous avons simulé sur la figure VI-2 ce que pourrait être le 
signal d'analyse thermique différentielle en évaluant graphiquement les 
fonctions Vl(T) et Vl(T). En faisant la somme V = VI + Vl on peut retrou-
ver de cette façon une courbe V('l') qui est conforme à la courbe effecti-
vement observée quand la décomposition a lieu en présence d'hydrogène. 
L'influence de la pression d'hydrogène sur la vitesse de réac-
tion peut donc s'interpréter par la création d'un processus parallèle dont 
la vitesse de l'étape limitante est caractérisée par: 
v 
T 
140 J(~O 180 200 
figure VI-2 
) All . b th -' V l t V 2 ft' d l a ure des cour es eorlques f1(À) e f
2
(À) en onc 10n e a 
température. 
b) Allure approximative des courbes théoriques V1 et V2 = f(T). 
c) Courbe ATD observée pour la décomposition de Ag 2 C2 04 l sous 
PH
2 
= 700. 
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- une énergie d'activation apparente plus faible que celle du 
chemin principal: E2 < El' mais E2 voisin de El' 
- un terme préexponentiel également plus faible : 
V20 < V10, 
tel que V20 est une fonction croissante de la pression d'hy-
drogène, tandis que V10 n'en dépend pas. 
VI-1-3 - Rôle de l'oxygène dan6 le méQa~me de la ~éaction 
Pour les faibles pressions d'oxygène le signal élémentaire ~Hl 
observé en ATD est déplacé vers les températures élevées. Ce résultat 
peut s'interpréter en admettant que V10 est une fonction décroissante de 
la pression d'oxygène (cf. figure VI-3). 
Pour des pressions d'oxygène plus élevées, le signal unique se 
décompose en trois signaux élémentaires ~Hl, ~H3 et ~H4' ~H3 et ~H4 sont 
toujours de faible importance même à P02 = 700 torrs, mais on constate 
que leur amplitude croît avec la pression d'oxygène. 
Par analogie avec l'interprétation proposée pour la décomposi-
tion en atmosphère d'hydrogène, ~H3 et ~H4 peuvent aussi correspondre à 
deux processus parallèles dont la vitesse obéit à la loi d'ARRHENIUS. 
~H3 V3 = f 3 (À) Vs ° exp (- !.2.) RT 
~H4 f4 (À) E4 V4 = . V40 exp(- -) RT 
et v (p ) = vl + V3 + V4 
02 
Le signal complet v(P ) = f(T) est compatible avec la courbe expérimen-
tale enregistrée en Û2Analyse Thermique Différentielle si les relations 
suivantes sont satisfaites 
Les résultats expérimentaux ne permettent pas d'apprécier comment V30 et 
V40 dépendent de la pression d'oxygène. 
Voici résumées les caractéristiques des chemins réactionnels 
présumés dans l'hypothèse où toutes les vitesses suivent la loi d'ARRHENIUS 
v 
1 v'" 1 f",(X) à P02 700 1 
1 , 
, 
, 
a) V l à P
02 f l (À) 
à P = 02 700 
= 700 
b) 
~I 
6.T 
o! -g 
w 
c) 
160 180 200 220 240 
figure VI-3 
V· 
a) Courbes théoriques f.(À) en fonction de la température. 
1 
b) Courbe théorique V = Vl + V3 + V4 en fonction de la température. 
c) Courbe observée en ATD pour la décomposition de Ag 2 C2 0", à P02 = 700. 
1 
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llH1 Vl = fI (À) vI O· exp (- ii) ~< 0 dVl 0 
· 
-!::: 
dP02 dPHz 
llHz fz(À) EZ) dvzo > 0 . 0 à PHz 0 Vz = vzo.exp(- RT Vzo == = · dPHz 
, 
llH3 V3 == f3(À) 
· 
V30. exp("'" :~~ dV30 > dVIO dPOz dPOz 
llH4 = f 4 (À) E4) dV40 > dVIO V4 V40. exP(- RT POz dPOz 
Ez 
et < El < E4 
E3 
L'influence du degré d'avancement sur la vitesse de réaction, 
que nous avons représentée par les fonc~ions fi(À), se combine avec celle 
de la température quand on procède en analyse non isotherme. Il faudrait 
pouvoir ~soler ces deux paramètres. Le fait que les fonctions f~, fz, f3 
et f4 ne sont pas équivalentes est responsable de la déformation non affi-
ne des courbes quand on modifie l'atmosphère gazeuse. 
Le mécanisme de la décomposition de l'oxalate d'argent en trois 
chemins réactionnels parallèles peut donc se schématiser ainsi : 
1/2 Ag 2 C2 04 
Gaz réducteurs Ralentissement d'un 1 --. 
Pas d'influence 
d'un réducteur 
Ag + (C0 2 ) 
Gaz oxydants 
4 
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Le chemin (1) est celui normalement suivi quelle que soit la 
nature de l'atmosphère gazeuse. En présence d'un gaz réducteur le chemin 
(2) devient possible, et il est alors plus favorable que (1) dans un cer-
tain domaine de température et de degré d'avancement. 
Dans une atmosphère oxydante la vitesse suivant (J) est ralen-
tie. Dans certaines conditions et pour des pressions d'oxygène élevées 
la réaction peut progresser en pantie par les chemins (3) et (4) ; l'oxy-
gène joue alors le rôle de catalyseur pour la réaction. 
Notre interprétation rejoint sur certains points celle de LEIGA 
(cf. chap. V-I). L'auteur considère que la réaction procède suivant trois 
mécanismes différents qui sont fonction de la nature de l'atmosphère gaz-
euse. L'ordre des énergies d'activation'proposé par LEIGA est conforme à 
.. . 
celui que nous avons évalué, mais l'aùteur n'a apparemment pas observé le 
chemin catalytique dû à l'oxygène que nous avons noté (3). 
VI-2 - L'oxalate d1argent est-il un solide a défauts de FRENKEL ? 
Quand la décomposition d'un solide ionique fait intervenir un 
échange électronique entre anion et cation, les défauts ponctuels de 
structure interviennent dans le mécanisme de la réaction. En effet, ces 
défauts ponctuels sont représentés par des niveaux d'énergie privilégiés 
} 
situés dans la bande interdite du cristal et ils peuvent servir d'inter-
médiaires dans le transfert des électrons. 
Les défauts de structure peuvent être intrinsèques ou extrin-
sèques. 
- certains défauts intrinsèques conservent la stoechiométrie 
du cristal : ce sont les défauts de FRENKEL (exemple : les halogénures 
alcalins), les défauts de SCHOTTKY (halogénures des métaux alcalins), 
les défauts d'ANTI-SCHOTTKY ou d'ANTI-FRENKEL. 
- les défauts intrinsèques qU1 ne conservent pas la stoechio-
métrie sont responsables du caractère semi-conducteur n ou p de certains 
cristaux (par exemple les oxydes). 
- les défauts extrinsèques sont dus à l'introduction d'éléments 
étrangers en solution solide. 
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L'oxalate d'argent comporte vraisemblablement des défauts 
extrinsèques dus à la présence des ions nitrate (cf. chapitre 11-4). 
Nous nous préoccuperons uniquement dans un premier temps de la possibi-
lité d'existence de défauts intrinsèques dans l'oxalate d'argent supposé 
pur. 
VI-2-1 - Le6 me6uJte6 de. BOLVYREV 
BOLDYREV (V1-I) a étudié l'influence du dopage par des cations 
étrangers sur la conductivité de l'oxalate d'argent et sur la diffusion 
des cations. Les courbes à minimum obtenues par l'auteur sont compatibles 
avec l'existence de défauts de FRENKEL. 
Les défauts de FRENKEL sont constitués par la présence de lacu-
+ -
nes cationiques et de cations interstitiels. Pour un cristal MX, dans 
le système de notation de BESSON (VI-2) les défauts de FRENKEL sont notés 
de la façon suivante : 
+ 0 + + _ 0 
= (I-x) <M >+ + x(M )0 + <X > + x< > 
+ 
L'application à l'oxalate d'argent est immédiate 
+ 0 + + 2 0 
= 2(I-x) <Ag >+ i 2x(Ag )0 + <C20~ ->2- + 2x< > 
+ 
On peut calculer simplement la variation du nombre de défauts 
de FRENKEL avec la température. 
L'équilibre (1) de création des défauts s'écrit 
(1) + 0 0 + + <Ag >+ + ( )0 t (Ag )0 + < >+ 
Si les défauts de FRENKEL sont prédominants, l'électroneutralité impose 
la relation : 
La conservation du nombre de sites pans le cristal donne les égalités 
Donc 
N 
000 I( )01 + 1 (Ag )01 N' 
n 2 KI (T) = -,..----:-~--:-----,­(N-n) (N' -n) 
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Comme les défauts sont en quantité diluée, N-n ~ N et N'-n ~ N'. Donc 
IJ.G ° IJ.Slo) IJ.Hjo) 
n
2 
= NN' exp(- R~) = NN' exp(~ exp(-~ . 
IJ.G 1 0 est l'enthalpie libre de formation des défauts de FRENKEL. Le phéno-
mène est généralement endothermique et la concentration en défauts augmen-
te avec la température. 
Une condition favorable à l'existence ~e défauts de FRENKEL 
dans un cristal est que la taille du cation soit plus petite que celle 
de l'anion. Cette condition est bien vérifiée pour les halogénures d'ar-
gent qui sont reconnus comme les exemples-types de solides à défauts de 
FRENKEL (VI-3). Les études cristallographiques sur la structure de l'oxa-
late d'argent par GRIFFITH (VI-4) et pl~s récemment par KOLESNIKOW (VI-5) 
montrent que la taille des cations et des anions est à peu près compara-
ble (cf. figure VI-4). Mais la géométrie quasi-plane de l'anion oxalate 
(VI-6) et surtout sa double charge rendent plus difficile son déplacement 
à l'intérieur du réseau. 
GRIFFITH (VI-4) a montré par ailleurs que le réseau cristallin 
est organisé en chaînes et en feuillets. Une telle organisation est évi-
demment très favorable au passage d'éléments en position interstitielle 
et donc à l'existence de défauts de FRENKEL. 
Vl- 2 - 2 - No/.) me!.l Wte!.l 
Nous avons essayé de contrôler par des mesures appropriées 
l'hypothèse de BOLDYREV relative à l'existence de défauts de FRENKEL 
dans l'oxalate d'argent. 
* La mesure des nombres de transport d'après la méthode de 
TUBANDT (VI-7) est la preuve expérimentale la plus sûre pour déterminer 
la nature des espèces mobiles dans urt solide. Cette méthode a permis de 
contrôler l'existence de cations mobiles dans les halogénures d'argent. 
Nous avons tenté d'appliquer la même méthode à l'oxalate d'argent, en 
accolant une pastille d'oxalate d'argent entre deux pastilles d'argent 
et en appliquant un champ électrique intense. 
La méthode est malheureusement inadaptée dans ce cas. La très 
haute résistivité du produit nécessite l'application d'une différence 
de potentiel importante si on veut que la mesure des échanges de masse 
soit significative sur une durée raisonnable (d.d.p. de 2000 volts de 
c sin B---II .... 
figure VI-4 
Représentation de la structure de As~C~B~ perpend~culairement à 1 laxe a. 
et distances entre les éléments. D'après GRIFFITH R.L. (ref. VI-4). 
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figure VI-S 
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Représentation d'un semi-conducteur dans le schéma des bandes. 
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part et d'autre des faces d'une pastille de 1 millimètre d'épaisseur). 
Le champ électrique intense ainsi créé est responsable d'une décomposi-
tion partielle de l'oxalate à la périphérie de la pastille qui devient 
conductrice. 
* Nous avons contrôlé q~e l'oxalate d'argent est un bon isolant 
aux basses températures. La mesure à des températures supérieures à 100°C 
~ 
est impossible du fait d'une amorce de décomposition qui rend l'échantil-
lon conducteur. La mesure de conductivité au conductimètre équipé d'un 
pont d'équilibre WAYNE-KERR a donné la valeur 
-10 -1 -1 
cr = 2.10 Q.mm. (T = 25°C) 
Pour des valeurs aussi faibles, l'appareil travaille au voisinage de la 
limite de détection, et l'ordre de grand7ur seulement de la valeur trou-
vée est significatif. 
La très faible valeur de la .conductivité de l'oxalate d'argent 
apparenterait donc plutôt ce sel aux solides cristallins à défauts ponc-
tuels qui conservent la stoechiométrie. 
* Il existe un cas où des semi~conducteurs non ~~oeehiomé~qu~ 
présentent une conductivité très faible: c'est le cas où les défauts 
ponctuels sont totalement associés. Pour l'oxalate d'argent on pourrait 
imaginer l'existence de cations d'argent métallique associés à un électron, 
soit : 
+ 0 + + - 2- 0 
2 Ag1+xC20q = 2 <Ag >+ + 2xl (Ag )0 + (e-)ol + <C20q >2-
o 
Le défaut se comporte alors comme un atome (AgO)o de structure électroni-
que Kr; 4d 10 ; 5s 1, qui possède un électron célibataire 5s 1• On devrait 
observer un spectre de Résonance Paramagnétique Electronique. Les essais 
que nous avons effectués sur un appareil CAMECA ont au contraire montré 
l'absence de spectre. 
Le résultat de ces mesures est donc une présomption supplémen-
taire de la non-existence de défauts de structure ne conservant pas le 
stoéchiométrie dans l'oxalate d'argent. 
Finalement nos mesures expérimentales apportent des présomp-
tions supplémentaires quant à l'existence de défauts de FRENKEL dans 
l'oxalate d'argent. Ce type de défaut est d'autre part compatible avec 
la structure cristalline. L'ensemble de ces indices confirme donc les 
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observations de BOLDYREV et nous considérerons dans la suite, avec cet 
auteur, que les défauts prédominants dans l'oxalate d'argent sont des 
défauts de FRENKEL. 
VI-3 - Proposition d'un mécanisme réactionnel pour la décomposition de 
l'oxalate d'argent en atmosphère inerte ou de gaz carbonique 
VI-3-1 - Enoneé de6 étape6 de fa ~éaction 
Nous avons montré au chapitre IV que le mécanisme des réactions 
de décomposition doit comporter au mo~ trois étapes qui sont : 
- la création d'un défaut superf~ciel 
- le départ du gaz 
- la précipitation de la nouvelle phase. 
Un certain nombre d'auteurs ont essayé de définir la chronolo-
g~e de ces étapes (VI-8 ; VI-9) ; il sémble acquis que le départ de gaz 
précède généralement la précipitation de la phase nouvelle. 
Dans le cas qui nous intéresse de la décomposition de l'oxalate 
d'argent, il est nécessaire de faire intervenir dans le mécanisme une 
étape supplémentaire qui est précisément celle de l'échange d'électrons 
entre l'anion et le cation. 
Ag2C204 possède des défauts de FRENKEL, et l'échange électroni-
que sera plus favorable entre un cation interstitiel situé dans la bande 
interdite et un anion. Donc l'étape de création du défaut superficiel 
qui intervient dans le mécanisme est celle qui produit des défauts de 
FRENKEL à la surface. La décomposition de l'oxalate doit alors se faire 
suivant les quatre groupes d'étapes: 
(1) 
(2) 
(3) 
(4) 
Création du défaut de FRENKEL' (Ag+)+ + < >~ 
o 0 
2-Echange électronique entre anion <C204 >2- et cation interstitiel 
+ + Départ du gaz carbonique (Ag )0 
Précipitation de la nouvelle phase argent 
Les réactions de décomposition progressent très généralement 
à partir de la surface ; c'est donc à la surface du produit que 
sont localisées les étapes réactionnelles que nous venons de décrire. 
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Nous définissons ainsi une phase superficielle qui a les caractéristiques 
suivantes : 
- la phase superficielle a une structure voisine de celle du 
cristal initial; on peut y définir des sites anioniques, cationiques 
et interstitiels en nombre constant pour une surface donnée. 
- les lois de la thermodynamique classique s'appliquent aux 
espèces présentes dans cette phase. 
La description d'une "phase superficielle" est un moyen appro-
ché mais commode de traduire l'évolution continue des paramètres inten-
sifs depuis le coeur du cristal jusqu'à la surface. Tout revient donc à 
remplacer une fonction continue par un pr~fil en échelon (VI-13). 
On peut illustrer ce modèle de la "phase superficielle" avec 
la représentation des niveaux d'énergie des élec&rons d'un cristal semi-
conducteur dans le schéma des bandes. Au voisinage de la surface, la po-
sition des bandes d'énergie, c'est-à-dire la fraction des électrons qui 
sont dans la bande de conduction n'est pas le même qu'au coeur du cris-
tal (VI-II; VI-12). 
Nous avons représenté sur la figure VI-5 les deux modèles, 
continu et discontinu dans les deux cas où la perturbation apportée à la 
surface est favorable ou défavorable au passage des électrons dans la 
bande de conduction d'un semi-conducteur. Dans le modèle de la phase 
superficielle on remplace l'évolution continue des paramètres énergéti-
ques par la valeur moyenne au voisinage de la surface, soit : 
E 's = 
c' 
E .dx 
c 
VI - 3- 2 - FOJunutation. deo Ua.peo Uéme.n:tcUJc.eo de .ta. Jtéa.cLWn. à. .t' aJ..de 
deo Uémen:l:J.> de I.>btuc.:t.wc.e 
L'élémentarité d'une étape est appréciée au fait qu'elle ne 
concerne le transfert que d'une particule ou d'un atome. Donc 
l'échange électronique doit nécessairement se faire en deux étapes. Nous 
formulons le mécanisme de la décomposition de l'oxalate d'argent de la 
façon suivante : 
(1) 
(2) 
(3) 
(4) 
+ 0 
<Ag> + + ( 
2+ 
<C20 l+ 2-> -+ < 2- +-
o 0 0 
l7I 
(5) (Ag) 0 t Ag + ( ) 0 
(6) + 0 2- 0 2<Ag > + <C20l+ >2-,.V + 2< > + < 
+;v + 
2+ + 0 2- 0 
> -+ 2<Ag > + <C20 .. , > 2- +- + ~ 2-
Les cinq premières étapes correspondent au mécanisme que nous 
avons formulé de façon qualitative. Le bilan de ces cinq étapes est le 
suivant: 
2x(I)+(2)+(3)+(4)+ 2x(5) 
+ 2< >+ + < 
2+ 
> 2-
La phase superficielle s'appauvrit donc en espèces ioniques. Pour écrire 
la propagation de l'interface nous devons ajouter la réaction (6) de 2+ _ 
consommation des lacunes < >2- et 2< >+ qui s'accompagne du passage 
dans la phase superficielle d'une unité de construction 12<Ag+>:.v + 
o ' 
<C20l+2->2_;vl. Cette unité de construction appartient aux eoueh~ ~nten-
n~ du ~tal. La molécularité élevée de l'étape (6) n'abaisse pas la 
probabilité de réaction puisqu'elle représente simplement "l'avancement" 
d'une unité de construction. 
Cette écriture du mécanisme appelle un certain nombre de remar-
ques 
- la décomposition de l'anion oxalate se fait sans passer par 
o 2- 0 
les espèces intermédiaires carbonate <C03 2->2_ et oxyde <0 >2-' Nous 
avons expliqué au chapitre 11-4 qu'un, tel mécanisme conduirait inévita-
blement à un bilan de la réaction modifié par la présence d'hydrogène, 
ce qui n'a pas été observé. 
- nous n'avons pas tenu compte d'une adsorption éventuelle du 
gaz carbonique à la surface de l'oxalate. L'écriture de cette étape sup-
plémentaire introduirait des corrections mineures pour le calcul de la 
vitesse. 
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- nous avons supposé que toutes les espèces sont dissociées 
ce qui est conforme aux mesures de conductivité en présence d'un cation 
étranger. 
VI - 3-3 - Calc.ul. de. la. vUM-6 e. de. /téaction dM/.) l' hypothè-6 e. de. l'étape. 
UmUante.. Compa-Ub..i.LUé ave.c. lM /té-6 u..e.ta.t6 e.x.péJUme.n;ta.u.x. 
Le calcul de la vitesse de réaction à partir du mécanisme peut 
se faire de la même façon que pour la décomposition du carbonate d'argent, 
en supposant une étape limitante et toutes les autres équilibrées. Nous 
rappelons que cette méthode de calcul nécessite un certain nombre d'hypo-
thèses qui sont acceptables pour la décomposition de l'oxalate d'argent 
e.n atmo-6phè/te. ine.Jtte.. 
- Les variables degré d'avancement d'une part, température et 
pression de gaz carbonique d'autre part sgnt séparées dans l'expression 
de la vitesse. Cette hypothèse est confirmée par la déformation affine 
des courbes d'évolution qe Ag2C204 (1) en atmo-6phèJte. ine.Jtte.. 
- Les phénomènes de diffusion (C02 au travers de l'argent formé) 
ne sont pas limitants, ce qui suppose que la couche d'argent est suffi-
samment poreuse. 
- Enfin nous supposons que la réaction progresse par propagation 
d'un interface plan. 
Le système est toujours très loin de l'équilibre en raison de 
l'exothermicité de la réaction (cf. chapitre 1). La vitesse dans le sens 
inverse est donc toujours négligeable devant la vitesse dans le sens 
direct. Cette caractéristique impose qu'au moins une étape est elle-même 
fortement déséquilibrée; parmi ces étapes irréversibles il y a nécessai-
rement l'étape limitante. 
Le calcul de la vitesse est beaucoup plus compliqué que dans 
le cas de la décomposition du carbonate d'argent pour lequel nous avons 
présenté le détail des opérations (chapitre IV). Nous devons faire des 
simplifications pour aboutir à des expressions pas trop complexes qui 
peuvent être comparées avec les données expérimentales : nous supposons 
que toU6 lM dé6a~ -6ont dilué-6, c'est-à-dire: 
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o 2+ I<C20 4->:_1 + I<C20 4>2_1 + 1< 
1< 
Ce type d'hypothèse est couramment admis pour calculer la concentration 
des défauts à l'équilibre dans un cristal semi-conducteur (VI-17). 
Enfin pour que l'expression calculée de la vitesse soit compa-
tible avec les résultats expérimentaux il faut que cette expression : 
- suive la loi d'ARRHENIUS 
- soit indépendante de la pression de gaz carbonique. 
Nous ne présentons pas les résultats des calculs qui sont 
encore très complexes en dépit des simplifications apportées. 
suivante 
On peut résumer l'étude quantitative du mécanisme de la façon 
- Hypothèses de calcul : 
* une étape est limitante, loin de l'équilibre, toutes les 
autres sont à l'équilibre 
* tous les défauts ponctuels sont dilués 
- On obtient une expression de la vitesse compatible avec les 
résultats expérimentaux si les étapes suivantes sont limitan-
tes. 
* étape (1) d,ans tous les cas 
* étapes (2) - (3) - (4) si un défaut ponctuel, 
+ + (Ag )0 ou < 
2+ 
> 2- , est prédominant. 
Cas pur de 
cinétique 
(1) 
(2) 
(3) 
(4) 
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Le tableau VI-J explicite les expressions calculées de la 
vitesse dans chacun des cas purs : 
T a.b,e.eau VI - 1 
Empression àe la vitesse dans les différents cas 
purs ae cinétique pour la décomposition de Ag 2C204 
Défaut 
Expression calculée de la vitesse 
prédominant 
V = VI = k' l = k' 10 exp(- !!.) RT 
(M+)+ IV= If" k' 20Kl o1h E2 + b.HI k' 2 exp(- 2 V = V2 = RT ) 0 . 
2+ 3 
< > V = k' 2 KI T'4'Ks 2-
, 
+ + y (.&) 3 (M ) 0 V = k' 3 K2 Ks C 
2+ 
< > V = 4k' 3 K13 K2 Ks KG 2-
(M+)+ V = k' 1+ K2 K3 Ks2 .& 0 C 
2+ ïï6 2 2 2A < > V = 1 6 k' 1+ KI K2 K3 Ks KG 2-
* 
* C désigne le rapport des sites interstitiels aux sites cationiques. 
(M+)+ ~d· . ·f· o pre om~nant s1gn1 1e que : 
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- Un cas pur de cinétique es~ plus vraisemblable que les autres 
il s'agit du cas où l'étape (2) est limitante et les cations 
interstitiels (Ag+): sont les défauts prédominants. L'expres-
sion de la vitesse est alors la suivante : 
v = V 2 = k' 21F = v 0 exp (- :~) 
LlHI 
avec EA = E2 + 2 = 27,5 kcal/mole 
et v 0 = If k' 20 KI 0 112 = Il k' 20 
13 -1 
= 1,35.10 .mn 
Dans la suite de cette étude nous explorerons précisément la compatibilité 
du mécanisme avec l'influence des gaz actifs quand l'étape limitante est 
l'étape (2). 
Remarque 1 : On aurait pu imaginer que l'échange électronique entre les 
deux électrons de l'anion et le cation se fasse en une étape unique, sui-
vant la réaction : 
Alors V = V2 = k' 2 & C 
o 0 0 2+ 
+ 2(Ag )0 + <C204 >2-
Nous montrerons dans la suite que l'étude de l'influence de la pression 
d'un gaz réducteur sur la vitesse permet d'exclure cette hypothèse. 
Remarque 2 : Le mécanisme proposé peut être généralisé sans difficulté 
au cas de la décomposition d'un solide M+ X- à défauts de FRENKEL. 
VI-4 - Proposition d'un mécanisme réactionnel pour la décomposition de 
l'oxalate d'argent dans une atmosphère oxydante ou réductrice 
Nous rappelons que l'hydrogène et plus généralement une atmos-
phère réductrice ont un effet catalytique sur la réaction, tandis qu'une 
atmosphère oxydante a un effet inhibiteur (cf. chapitre V). 
Nous avons montré au début du chapitre que l'analyse des effets 
thermiques de la réaction permet d'interpréter l'influence de ces gaz par 
la création de chemins parallèles. Nous allons proposer un mécanisme pour 
---------
ces chemins réactionnels. 
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VI-4-1 - Méca~me de la ~éaction en ~é~ence d'un gaz ~éducte~ 
Par définition un gaz réducteur est susceptible de donner un 
électron. Quand cet électron est cédé à un site d'adsorption à la surface 
d'un solide, on dit qu'il y a adsorption forte au sens de WOLKENSTEIN 
(VI-14). Les sites accepteurs d'électrons sur la phase superficielle sont 
préférentiellement les cations interstitiels (Ag+):. L'adsorption forte 
du gaz réducteur IRI à la surface de l'oxalate d'argent s'écrit donc: 
IRI + a t R - a 
R - a + (Ag+): t IR - (Ag+):1 + a 
où a désigne un site d'adsorption faible~ 
IR (Ag+):1 représente une liaison à un électron entre le cation (Ag+): 
et le réducteur R. On peut dire plus exactement qu'il y a résonance entre 
les deux formes 
+ 0 0 
":t IR - (Ag) 1 
o 
Nous utiliserons dans la suite plutôt la deuxième forme. 
Pour le calcul de la vitesse de réactiôn nous admettrons que le gaz et 
son site d'adsorption se comportent comme une espèce unique. 
Le gaz catalyseur IRI est restitué au cours de la réaction. Il 
doit alors récupérer un électron sur un donneur qui ne peut être que 
2- 0 
l'anion <C20~ >2-' soit: 
o 0 0 
a + IR+ - (Ag )0 1 + <C20~2->2_ 
Finalement l'effet catalytique d'un réducteur IRI peut se tra-
duire par le mécanisme suivant en deux chemins parallèles : 
(1 ) + 0 0++ -<Ag > + ( )0 t (Ag >0 + < >+ + 
(7) IRI + a!R-a 
(8) R-a + + + (Ag ) 0 ~ a + + + IR - (Ag) 0 1 
0 o 0 
(2) 
(9) IR - + +1 o 2- tR (Ag) 0 -+ (Ag) 0 + a + <C2 ~ >2- - a + + <C20~ >2-
(7' ) R-crtiRI + cr 
(6) 
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+ + - + 0 0 0 2+ (3) (Ag )0 + <C204 >2- ! (Ag) 0 + <C204 >2-
0 2+ 2+ 
(4) <C 20 4 >2- + 21co2 1 + < > +- 2-
0 0 0 
(5) (Ag) 0 ! Ag + ( ) 0 
+ 0 2- 0 2+ 0 0 
+ 2< -+ 2<Ag+> 2-12<Ag > + <C20 4 > 1 + < > > +- + <C20 4 > 
+;v 2-;V 2- + + 2-
o 0 0 ~~EE~l :(2) = (Ag+>: + <C2042->2_ + (Ag )0 + <C204->:_ 
L'étape limitante est forcément l'étape (2) associée à une des 
étapes (7) - (8) - (9) - (7') du chemin parallèle. 11 est vraisemblable 
que l'échange électronique (9) est encore l'étape la plus lente sur le 
chemin catalytique. La catalyse sera ef~ective si la vitesse suivant (7) -
(8) - (9) - (7') est plus rapide que suivant (2). 
Nous avons calculé l'expression de la vitesse en fonction de 
la pression du réducteur PR dans les deux cas orr les étapes limitantes 
sont les couples 
(2) et (8) 
ou (2) et (9). 
si on fait les approximations habituelles, les expressions trouvées pour 
la vitesse sont les suivantes 
(k' 2 K7 PPR V2 
KI 2K3K4KS 2K6K9 ) 
(1 + 
= A 
h 1 1/2 k' 9 Ka K7 PR ) et V = V2 + Vg = (I+K7Ka P ) (k'2 + R I+K7 PR 
1 If. PR 
= A' (I+B'P )2(k'2 + k' 9 C' I+D'PR 
) 
R 
On constate que si les étapes limitantes sont (2) et (8), la vitesse peut 
dépendre de la pression P de gaz carbonique, alors que si ces étapes limi-
tantes sont (2) et (9) la vitesse ne dépend pas de la pression de ce gaz. 
Il n'y aura effet catalytique que si les rapports des constan-
k' a k' 9 
tes de vitesse vraies k' 2 et k' 2 sont supérieurs à une vale~k'o' c'est-
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à-dire si le transfert électronique est plus favorable sur les hydrogènes 
fortement adsorbés que sur les cations interstitiels ; les hydrogènes 
fortement adsorbés sont alors des sites accepteurs de la bande interdite 
correspondant à un niveau d'énergie plus bas que les sites accepteurs 
constitués par les cations interstitiels. 
VI-4-1-2 - Q~~gi2Qll_4§_1~§~~~2iQll_~gl~#1~§_4~_1~~i~~~~§ 
~~§~_1§2_~§2~§~_2Q~-2~~iQll_4~~~~Q~~ll§ 
Nous avons contrôlé que la vitesse de réaction mesurée en pré-
sence d'hydrogène n'est pas influencée par une pression de gaz carbonique. 
Nous pouvons en déduire que l'étape (9) est la seule étape limitante pos-
sible de notre modèle. 
D'autre part l'adsorption de l'hydrogène s'accompagne générale-
m~nt d'une dissocia~ion. L'étape (7) s'écrit alors 
IH21 + 20 t 2H-o; 
et la vitesse peut se mettre sous la forme 
Nous avons vu qu'il n'est pas possible de tester cette expres-
s~on sur les courbes expérimentales isothermes en raison de la non-affi-
nité des courbes d'évolution v(PH2)' Ce contrôle peut être obtenu sur les 
courbes non isothermes d'Analyse Thermique Différentielle, de la façon 
suivante : 
On peut admettre que la température de début de décomposition 
Td , mesurée en présence d'hydrogène est significative du processus cata-
lytique pratiquement seul (nous avons montré (figure V-15) que dans les 
premiers instants de la réaction le chemin catalytique est nettement plus 
favorable). La vitesse de la réaction est donc égale à 
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Dans le domaine des basses pressions d'hydrogène cette expres-
sion se simplifie et 
v = V9 ~ k'9 
soit 
1 EA ln V = ln V9 ~ ln K09 + 2 ln PH2 - RT 9 (a) 
La température Td de début de décomposition correspond à la vitesse mini-
male V détectée par l'appareil. Cette vitesse minimale est indépendante 
m 
de la pression d'hydrogène. Si dans l'expression (a) on écrit 
ln V = ln V = Constante, 
m 
on trouve la relation suivante entre la t~pérature de début de décompo-
sition Td et la pression d'hydrogène PH2 
EA9t 
= 2 + C e RTd 
Sur la figure VI-6 nous avons reporté la courbe expérimentale 
1 
= f(r-)' Dans le domaine des b~sses pressions (PH2 < 40 torrs) d 
cette courbe est une droite. Pour des pressions plus élevées on observe 
l'effet de saturation prévu par le calcul et la température Td évolue 
peu avec la pression. 
1 La pente de la courbe ln PH2 = f(Td
) mesurée aux basses pres-
sions d'hydrogène donne 1& valeur suivante pour l'énergie d'activation 
apparente : 
EA9 ~ 25,5 kca1/mo1e 
Cette valeur comparée à l'énergie d'~ctivation mesurée sur le chemin prln-
cipa1 dans une atmosphère inerte, 
EA2 ~ 27,5 kca1/mo1e, 
confirme que l'énergie d'activation suivant le chemin catalytique est un 
peu inférieure à celle du chemin principal. Ce résultat est conforme aux 
prévisions à partir de l'analyse qualitative des cour~es A.T.D. : 
< 
chemin (2) 
EA2 
chemin (1) 
100 
20 
10 
p = 25,5 10 3 
10 3 -1 
-or- • K 
'd 
2,25 2,30 2,35 2,40 
figure VI-6 
Influence de la pression d'hydrogène sur la température de début de 
décomposition de Ag 2 C2 0q 1 
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Cette confrontation favorable entre les résultats expérimentaux 
mesurés en analyse non isotherme et la vitesse calculée à partir du modè-
le est particulièrement encourageante. Elle permet de confirmer deux 
hypothèses que nous avons faites : 
- l'hydrogène se dissocie a~ moment de l'adsorption. 
- l'étape limitante de l'échange électronique ne concerne bien 
qu'un seul cation interstitiel. En effet, si les deux électrons de l'anion 
étaient transférés simultanément l'étape (2) s'écrirait 
+ + _ 0 0 0 0 2+ 
(2') 2(Ag)0 + <C204 2 >2- + 2(Ag )0 + <C204 >2-
Il faudrait alors remplacer dans l'expression précédente de la 
vitesse le terme 
1t2. PH2 par PH2 ' 
et l'énergie d'activation apparente serait double, soit EA9 ~ 51 kcal/mole. 
Cette valeur serait supérieure à l'énergie d'activation du chemin princi-
pal ce qui est incompatible avec un pr?cessus catalytique. 
Remarque 1 : Il est possible d'écrire une interaction entre les sites 
1 + +1 cationiques vacants < >+ et le complexe d'adsorption R - (Ag )0 
+ +1 IR - (Ag )0 + < 
_ 0 
L'échange électronique entre l'anion <C2042 > et le défaut ponctuel 
+ 0 ( -
<R >+ permet la propagation de la ~éaction 
+ 0 2- 0 
<R > + <C204 > + IRI + < + 2-
- + 
>+ + <C204 >2-
L'intervention. de ces deux nouvelles étapes dans le processus 
catalytique conduit à des expressions calculées de la vitesse identiques 
aux précédentes. 
Remarque 2 Application de la théorie des sauts au calcul de la vitesse 
La théorie des sauts (VI-15) donne pour expression de la vites-
se d'un processus élémentaire 
v ~ F. ~T Cl exp(- E /RT) 
o 
où Cl est la concentration en particules par unité de surface en position 
initiale, 
F un facteur de probabilité qui traduit l'état d'occupation du niveau 
d'énergie où la particule doit aboutir, 
E l'énergie d'activation du saut. 
o 
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D~ns le cas de la décomposition de l'oxalate d'argent, la par-
ticule qui effectue le saut est un électron appartenant à 'l'anion 
2- 0 
<C204 >2-' Si on fixe sa concentration à la surface égale à 1 (Cl = 1), 
la probabilité de saut qui caractérise le nombre de places disponibles 
correspond à la fraction molaire de sites accepteurs, c'est-à-dire 
- en atmosphère réductrice F' = 
o 0 
= 1 [H + - (Ag ) 0] 1 
A partir de la connaissance du facteur préexponentiel F.~T,CI' 
on peut déterminer la concentration en sites accepteurs, c'est-à-dire en 
, 
cations interstitiels, à ta ~~6aQe de l'oxalate d'argent 
Nous 
Or v 
0 
Donc 
ou encore 
1,35.W I3 -1 avons mesuré v ~ mn 
0 
kT F kT 4,8.10 14 F = F,h,C I = = 
'h 
1 (Ag+):1 1,35.1013 
F , = 
1 <C204 2-> ~-' = = 4,8.1014 
1 (Ag+):1 
1 <Ag+>; 1 
= 0,014 ~ 1,5 % 
0,028 
Il Y aurait donc, au moment de la réaction à 143°C, un peu plus 
de 1 % des cations argent qui seraient en position interstitielle. L'ordre 
de grandeur de cette valeur paraît tout à fait correct. 
Pour les mesures dans une atmosphère d'hydrogène nous n'avons 
pas pu déterminer expérimentalement le facteur préexponentiel, mais nous 
en connaissons un minorant. En effet : 
V9 > V2 (aux faibles degrés d'avancement) 
E E 
( Ar» > ( ~) V09 exp - ~ V02 exp - RT 
soit v 0 9 > 1, 1 • lOI 2 mn - l 
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o 0 Il H + - (Ag ) 0 Il 
et F' = ----::----- > 1,15 10- 3 + 0 
I<Ag >+1 
ou encore 
o 0 Il H + - (Ag ) 0 Il 
> 
1 (Ag+):1 1 1 
Le premier terme de cette inégalité est une fonction croissante de la 
pression d'hydrogène. Pour des pressions élevées on conçoit que la frac-
tion d'argents interstitiels où sont fortement adsorbés des hydrogènes, 
est voisine de 1. Ce résultat met bien en évidence l'effet catalytique. 
VI-4-2 - Mé.c.a.rU..6me. de. ta. Jté.a.c;t;,i.on en pJt~.6enc.e. d'un ga.z oxydant 
Le rôle inhibiteur des gaz oxydants sur la vitesse de décompo-
sition de l'oxalate d'argent peut s'interpréter en tenant compte de l'ad-
sorption forte de ce gaz sur les sites donn~ du cristal. Ces sites 
donneurs sont de deux types : 
o 0 
- d'une part les atomes d'argent interstitiels (Ag )0 
2- 0 
d'autre part les anions <C204 >2-. L'adsorption de l'oxydant 
piège alors les électrons de cet anion qui ne peut plus participer à 
l'avancement de la réaction. 
a) - Adsorption sur les atomes d'argent interstitiels 
L'adsorption forte sur les atomes d'argent interstitiels peut 
s'accompagner d'une oxydation de ces atomes. On suppose de plus que l'oxy-
dant qui a récupéré une charge négative peut réagir avec un site anioni-
que vacant. Soit: 
(Il) 10xi + cr t Ox - cr 
o 0 o 0 
(I2) Ox - cr + (Ag) -+ cr + 10x - (Ag ) 01 0 + 
o 0 2+ 
- + + (Ag+)+ (13) 10x - (Ag )01 + < -+ <Ox > >2- + 2- 0 
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L'occupation d'un site anionique de l'oxalate par l'ion Ox n'est accep-
table que dans la phase superficielle où les conditions d'empêchement 
stérique sont beaucoup moins sévères qu'à l'intérieur du cristal. En d'au-2+ 
tres termes le site anionique vacant < >2- joue le rôle d'un site d'ad-
sorption pour l'oxydant fortement adsorbé. 
On peut calculer la vitesse à partir du modèle en tenant compte 
des trois équilibres supplémentaires (11) - (12) - (13) que l'on peut con-
denser en un seul, noté (Ox) 
(Ox) 
o 0 
IOxl + (Ag )0 + < 
2+ + + _ + 
>2- t (Ag )0 + <Ox >2-
Si on fait de plus l'hypothèse que les défauts prédominants qui sont les 
seuls à intervenir dans l'équation de l'électroneutralité sont: 
< > 
+ 
+ + - + (Ag )0' <Ox >2- , 
on trouve l'expression suivante de la vitesse 
KI 
V = V2 = k' 2 
POx 
C(I + K ) Ox K1 2KSK6 
1/2 
La vitesse est donc une fonction décroissante de la pression du gaz oxy-
dant POx' 
On peut s'étonner du rôle inhibiteur de l'oxydant alors qu'à 
partir de l'équilibre (Ox) on constate qu'une augmentation de la pression 
de ce gaz a pour effet de favoriser la création d'espèces actives pour la 
réaction (Ag+); • En fait l'équilibre (Ox), est équivalent à l'équilibre 
(Ox' ) 
(Ox' ) o 0 + + + 0 _ + (Ag )0 + (Ag )0 + IOxl t 2<Ag >+ + <Ox >2-
Ce nouvel équilibre fait bien apparaître la consommation des cations 
. . . 1 ( +)+ 1nterst1t1e s Ag 0 par le gaz oxydant. 
b) - Adsorption sur les anions 
L'adsorption de l'oxydant sur les sites anioniques peut se for-
muler'comme pour un réducteur par la création d'un chemin parallèle à 
l'étape (2) du chemin principal 
(11) IOxl + cr: Ox - cr 
( 14) 
(15) - +~ + <C2 0 4 > 2-
V = 
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Ces étapes constituent un. chemin catalytique qU1 peut accélérer 
la réaction dans certaines conditions de température et de pression. 
C'est le chemin noté (3) au début de ce chapitre. 
Si on choisit pour étape limitante l'étape (15) d'échange élec-
2+ 
tronique entre le complexe IOx - <C2042->2_1 et le cation interstitiel 
+ + (Ag )0' l'expression de la vitesse est la suivante 
KI 1/a KI3KI4PO 
V(2) +V(I5) = ( ) (k' 2 + kIlS le K 0 
C (1 + x Po ) 1+K1 3K14 PO (1+K13 K14PO )(1+K13PO K12KsK6 X X X 
Cette expression est bien la somme : 
- dl un terme décroissant av'ec la pression d'oxygène : V (2) 
- d'un terme qui peut croître dans le domaine des basses 
pressions d'oxygène, p~is décroître ensuite: V(15)' 
X 
Elle traduit la compétition entre l'effet catalytique et l'effet inhibi-
teur. 
VI-4-2-2 - Ç~~gi~en_4~~~~~~8iQ~~aZQ~Zé~4e Za~i~~~~~ 
~~_l~~_ŒQ~~~~-2~~ion d~Q~~~~ 
) 
Notre étude expérimentale a effectivement mis en évidence l'am-
bivalence de l'oxygène. Ce gaz est le plus souvent un inhibiteur pour la 
réaction, mais dans certaines conditions il peut aussi être un catalyseur 
- la vitesse de réaction mesurée dan4 de6 con~n4 ~o~henme6 
est continûment ralentie par l'oxygène pour les échantillons (1) et (II). 
Par contre cette vitesse est tég~ement aecété4ée dans le domaine des 
ba/.).l>e6 jYLe6.l>.{.on4 d' oxygène pour l'échantillon (III). (cf. figure V-19). 
- l'analyse de l'effet thermique mesurée en A.T.D. sur l'échan-
tillon (1) met en évidence un déplacement du pic principal caractéristi-
que d'un nat~.l>ement de ta vite6.l>e. Mais pour les pressions suffisan-
tes d'oxygène, l'apparition d'épaulements peut s'interprêter par la créa-
tion d'un chemin cataly~que. (cf. figure V-14). 
D'une façon q~ve notre modèle rend compte favorablement 
des observations expérimentales concernant l'influence de l'oxygène sur 
la vitesse de la réaction. 
) 
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On peut procéder comme pour les mesures en présence d'hydro-
gène, à une confrontation quantitative des mesures d'Analyse Thermique 
Différentielle avec la vitesse calculée à partir du modèle. Cette compa-
raison est toutefois plus délicate pour les mesur~s en présence d'oxy-
gène du fait de la compétition observée entre l'effet catalytique et 
l'effet inhibiteur. 
Les mesures de vitesse sur l'échantillon (1) montrent que 
l'effet inhibiteur de l'oxygène est prédominant. Dans ces conditions 
l'expression de la vitesse peut se simplifier 
(~l 
D'autre part pour des pressions d'oxygène suffisamment élevées on peut 
faire l'approximation suivante: 
(~1 
On peut en déduire l'influence de la pression du gaz sur la température 
de début de réaction Td 
4 E' 
= 4 ln Kil - -=-=-_A,:;:;.2 + Cte • 
02 RTd 
On remarque que l'énergie d'activation apparente pour le chemin 
principal en présence d'oxygène E'A2 diffère de EAz en absence d'oxygène: 
La figure VI-7 montre la répartition des couples expérimentaux 
1 (ln POz' r-)' Ils sont assez d~spersés, surtout dans le domaine des basses 
pressions,dce que notre modèle laissait prévoir. On peut toutefois en dé-
duire un ordre de grandeur pour l'énergie d'activation apparente: 
37,5 kcal/mole < E' < 62,5 kcal/mole Az 
700 
100 
10 o 
o 
2,18 2,20 2,22 2,24 
figure VI-7 
Influence de la pression d'oxygène sur la température de début de décomposition 
de 1 'oxalate d'argent 
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Si on compare cette valeur avec l'énergie d'activation apparente du che-
min principal en absence d'oxygène 
E
A2 ~ 27,5 kcal/mole, 
on en déduit 
ÔHs + ÔH6 - ÔHO ÔHl + 2 2 ~ 22,5 + 12,5 kcal/mole. 
L'augmentation de l'énergie d'activation apparente due à l'oxygène est 
une raison supplémentaire de l'effet inhibiteur de ce gaz. 
Nos mesures ne nous permettent pas d'évaluer l'énergie d'acti-
vation du chemin catalytique due à l'oxygène et donc de vérifier l'ordre 
des énergies d'activation proposées au début de ce chapitre. 
Pour résumer cette étude on peut dire que l'influe~ce des gaz 
oxydants et réducteurs sur la cinétique de décomposition de l'oxalate 
d'argent peut s'interpréter d'une façon symétriqve en admettant que ces 
gaz s'adsorbent fortement sur les sites donneurs ou accepteurs qe l'oxa-
late. Ils constituent alors des pièges plus ou moins stables pour les 
électrons de l'anion ou pour les espèce~ susceptibles de recevoir ces 
électrons. 
Notre modèle a l'avantage d'expliquer que les gaz oxydants et 
réducteurs n'ont pas un comportement unique, inhibiteur pour les premiers, 
catalytique pour les seconds, mais que ce comportement peut évoluer sui-
vant les conditions opératoires (pression-température-d~gré d'avancement-
préparation). 
VI-5 - Interprétation de l'influence des impuretés sur la vitesse de décompo-
sition de l'oxalate d'argent 
Nous n'avons étudié jusqu'~ci l'influence de l'atmosphère gaz eu-
sê sur la cinétique de décomposition de l'oxalate d'argent que pour un 
type d'échantillon noté (1). Nous nous proposons dans ce chapitre de ren-
dre compte de l'effet de la préparation sur la vitesse dans le cadre du 
mécanisme réactionnel que nous avons formulé. 
Nous rappelons que la vitesse de décomposition des différents 
échantillons peut être corrélée avec le taux d'impuretés en ions nitrates 
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v(Il) > v(I) > v(IlI) 
-Préparation (II) 0,1 mg N03 /g.Ag2C20 4 
Préparation (1) 0,4 " " 
Préparation (III): 2,8 " " 
VI - 5-1 - Ewt.e.nc.e. de. .6o.tu,t.tono .6oWe..o d' ..tono nA.;tlr.ate. dano .t' oxala;te. 
d'CVLge.nt 
Les ions nitrate présents dans les différentes préparations de 
l'oxalate d'argent peuvent se trouver soit dans la phase oxalate s'il y 
a miscibilité soit dans une phase distincte. 
Il n'y a aucune raison pour que ,la présence d'ions nitrate 
dans une phase distincte ait des conséquences sur la cinétique de décom-
position de l'oxalate. Il faut que les ions nitrate soient présents dans 
la phase oxalate pour qu'ils puissent jouer un rôle sur la vitesse de 
!"éaction. On. peut. cLiJr..e. qu.e. .t' ..tn.ô.tu.e.nc.e. de. .ta. pa.e..e.ut..Wn. pCVt .te..o ..tono n..-i.-
:tJutte. .6Wt .ta. déc.ompo.6.itWn. de. Ag2C204 e..ot. une. ptLe.u.ve. de. .ta. m..uc..ibildé 
de. c.e..o ..ton.!.> dan.!.> .t' oxa..ta.t.e.. 
La difficulté est de savoir sous quelle forme le nitrate et 
l'oxalate coprécipitent dans la phase oxalate. Nous allons envisager 
différents' cas possibles et nous confronterons les résultats expérimen-
taux avec les conséquences prévisibles de ces défauts sur la vitesse de 
réaction dans le cadre du modèle réactionnel précédemment établi. 
Modèles de solutions solides nitrate-oxalate d'argent 
Les ions nitrate peuvent se trouver dans la phase oxalate soit 
en insertion soit en substitution. Nous exclurons le cas où ces ions 
sont en position d'insertion qui est peu vraisemblable compte tenu de 
leur taille (les ions nitrate sont plans et la distance N-O est de 
o 
1,22 A). (VI-16). 
Les ions nitrate en substitution des ions oxalate sont néces-
sairement associés à d'autres défauts de structure qui conservent l'élec-
troneutralité du cristal. Nous allons donner quelques exemples : 
- + 
- <N0 3 >2- + e • La pollution par les ions nitrate rendrait le 
cristal conducteur. Nous avons contrôlé qu'il n'en est rien. 
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> 
+ 
On peut remarquer que la solubilité d'une unité de construction 
de AgN03 dans une unité de construction de Ag2C20q s'écrit globalement 
+ 0 
<AgN0 3> . t <Ag> + < 
n~trate + 
- + 
> + <N0 3 > 
+ 2-
et fait donc intervenir les défauts du troisième type. Nous allons donc 
étudier de façon détaillée les conséquences de ce type de défaut sur 
la vitesse de réaction. 
Vl- 5- 2 - Cano équ.e.n.c.e.6 de.6 impUAeté;.S N03 ;.SUA t 1 e.x.pJr.e.6;.S.wn de. .ta. vUe.6;.S e. 
de. déc.ampa;.S~n. de. Ag2C 20q dano te.c.~e.du.modèie.kéa~n.n.e.t 
Elimination des impuretés N03 
On peut penser que les impuretés nitrate N03 en solution sont 
réparties de façon uniforme dans tout lè volume du cristal oxalate. Nous 
appellerons d leur fraction molaire dans les sites d'oxalate, 
1 <N03 -> :-' 
d = A 
Quand la réaction progresse, ces impuretés ne participent pas 
à la réaction globale et elles ont tendance à s'accumuler à la surface 
où elles finissent par s'éliminer par dêmixtion. Nous supposons pour 
simplifier que leur élimination se fait de façon continue et que la con-
centration en défauts à la surface est proportionnelle à la concentration 
mesurée sur l'ensemble de l'échantillon. 
VI-5-2-1 - CO~~~~~~~Q~~_ge8_i~~~é8_N~- 8ur_lg_vitg~~g_g~ 
2ré~~~Q~_d'~~_~~ë~~§~~§ 
Pour présenter clairement notre interprétation du rôle des impu-
retés N03 sur la vitesse, il est nécessaire d'expliciter quelques calculs. 
Nous n'étudierons qu'un modèle simplifié du mécanisme réaction-
nel, réduit aux deux premières étapes. Ce modèle simplifié est suffisant 
pour rendre compte de la vitesse de réaction dans une atmosphèFe inerte 
ou de gaz carbonique. Donc : 
et 
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+ 0 0 + + (1 ) <Ag > + ( ) 0 -+ (Ag) + < > + + 0 + 
- + (2) (Ag+): 2- 0 o 0 + <C201t > -+ (Ag) 0 + <C20 1t >2-2-
Nous choisissons les notations suivantes 
/< >:/ 
a = A 
S 
/ (Ag+):/ 
= B 
2/<N0 3 - + / >2-
d = A 
L'expression de la vitesse est celle de l'étape 1imitante (2) 
V = V2 = k'2 S, si les défauts sont dilués. 
La condition d'é1ectroneutra1ité s'écri~ 
.0. = CS + d (C = !) A 
L'équilibre (1) impose la relation 
Kl = aS 
La concentration en cations interstitiels S est solution de 
l'équation du second degré 
Cette concentration S est une fonction décroissante du taux 
d'impuretés d : 
deS) = 
d(d) 
CS 
d + 2CS < 0 
La vitesse V est proportionnelle à S. C'est donc aussi une fonction 
décroissante du taux d'impuretés (d) : 
On retrouve bien le résultat expérimental. 
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VI-5-2-2 - ~on~~qg~llQ~_4~~_i~~~~é8_2~-1g_~i~~22~_~ll-2~~2~~Q~ 
4'u~_~g2_~~4~~~~ 
Nous avons interprété l'influence catalytique d'un gaz réduc-
teur IRI par la création d'un processus catalytique parallèle formulé de 
la façon suivante : 
(8) 
o 0 
R - cr + (Ag+):! IR+ - (Ag )01 
(9) 
+ 00 0 00_+ 
cr + IR - (Ag )0 1 + <C20 42->2_ + R - cr + (Ag )0 + <C204 >2-
Si ~ désigne la fraction molaire des espèces 
l'équation d'électroneutralité s'écrit: 
D'autre part 
~ I+K7PR Ka = - où PR,est la pression 
S K7PR 
et KI a.. S. 
+ + + 1 R - (Ag ) l, 
du réducteur 
La concentration en cations interstitiels S est solution de 
l'équation: 
(l + Ka PR) CS2 + dS - KI = 0 
et 
La vitesse de la réaction est la somme des vitesses des étapes 
limitantes (2) et (9), soit: 
On montre à partir de ces expressions que V2 est une fonction décroissan-
te de PR et Vg une fonction croissante de PR dans un domaine restreint de 
pression, quel que ~oit le ~aux d'~puneté6 a. Conformément aux mesures 
l'effet catalytique est conservé quand le solide est pollué. 
Nous avons observé que l'influence catalytique de l'hydrogène 
est exaltée par la présence des impuretés N03-' Pour étudier l'influence 
des impuretés sur l'efficacité catalytique d'un gaz réducteur dans le 
cadre de notre modèle, il suffit en principe d'étudier la dérivée secon-
de : 
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Si cette dérivée seconde est négative, la présence d'impuretés 
a tendance à atténuer l'effet catalytique; si au contraire elle est po-
sitive, les impuretés exaltent l'effet catalytique. 
On ne connait l'influence combinée du dopage et de la pression 
d'un réducteur que sur le chemin catalytique. 
Pour calculer le signe de f il faut donc étudier le signe de 
l'expression: 
Cette expression est malheureusement très complexe et il est exclu de 
pouvoir faire une étude de son signe. Le modèle ne peut donc pas être 
testé sur ce point. 
, 
VI-5-2-;S Co~séq~~~~_4~~_i~~etés_~~-1~~i!~~_~~-E~~~~~Ë~ 
4'u~_ag~_~uda~! 
Nous nous limitons à l'étude de l'influence des impuretés en 
ions nitrate sur la vitesse de réaction suivant le chemin principal en 
présence d'un gaz oxydant, à l'exclusion du chemin catalytique ainsi créé. 
- + Si ~' désigne la fraction molaire des espèces <Ox >2- , l'équa-
tion d'électroneutra1ité s'écrit 
a ~ CS + ~' + d 
La concentration en cations interstitiels S est alors solution 
de l'équation: 
On peut montrer que la vitesse V = V2 = k'2 S est une 6onQtion 
déCJW-<A!.:Jante. de. la. pJte..6.6.-é..on de. l'oxydant quel que. !.:Joli le. ;taux d' .i.mpWte.-
;té.6 d. 
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et 
On peut recommencer comme pour l'étude en présence d'un ga'z 
réducteur, l'examen de l'influence des impuretés sur l'efficacité inhi-
bitrice d'un gaz oxydant, dans le cadre de notre modèle. 
La dérivée seconde, 
est positive quelles que soient la pression de l'oxydant et la concentra-
tion en impuretés. Ce résultat signifie que la présence d'impuretés a 
pour effet d'aZténu0t l'influence inhibitrice d'un gaz oxydant sur la 
vitesse de la réaction. C'est bien ce que nous avons observé expérimen-
talement. Pour un échantillon très pollué le gaz -'oxydant peut même avoir 
une légère influence catalytique. 
Notre modèle permet donc de rendre compte de façon satisfaisan-
te aussi bien de l'influence des gaz oxydants et réducteurs que des impu-
retés nitrate sur la vitesse de décomposition de l'oxalate d'argent. 
VI-5-2-4 - In~~~~~ÉgtiQ~4~-1~i~1~~llae_d~-i~eté8~~fQ= 
llig~~~~ Za~it~~~e de régQ~fQll 
Nous nous proposons de donner ici une interprétation simple 
de l'effet inhibiteur observé par BOLDYREV des impuretés cationiques de 
2+ degré d'oxydation supérieur à l, par exemple M • 
Soit x la fraction de sites cationiques occupée par des cations 
étrangers M2 +, 
La conservation de l'électroneutralité du cristal impose que 
. 2+ + . les cat10ns étrangers <M >+ soient assoc1és à un défaut de charge -1. 
On peut imaginer les assemblages suivants : 
ou <M2+>+ + <M
o
>-
+ + 
BOLDYREV a montré que les cations M2 + sont en majorité en substitution 
+ 0 ________ 
des cations <Ag > • On peut donc négliger la fraction de cations étran-
+ 
gers en position interstitielle. 
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Il faudrait tenir compte de ces cations étrangers en position 
interstitielle, même en concentration très faible, s'ils représentaient 
des accepteurs d'électrons plus efficaces que les cations argent. Le 
caractère fortement électropositif des cations argents (supérieur aux 
éléments considérés) permet d'exclure cette hypothèse. 
Le calcul de la concentration des différentes espèces dans 
le cadre du modèle général, donne les relations suivantes : 
a = CS + x 
KI = aS 
La concentration en cations interstitiels 1 (M+);I = 13 est solution de 
l'équation: 
CS 2 + Sx - KI = 0 
On vérifie que 13 est une fonction décroissante de x connue pour 
le dopage par les impuretés nitrate 
dS 13 < 0 dx = - 2(3C + x 
La vitesse de réaction en présence d'un gaz inerte est proportionnelle 
à 13 ; elle devrait donc décroître avec le dopage par des cations 
étrangers. Cette prévision est bien conforme aux résultats expérimentaux 
publiés par BOLDYREV. 
D'après notre modèle l'influence d'impuretés anioniques N03 
d ,. ~ .. 2+ ou ~mpuretes cat~on~ques M qui introduisent un excès de charge effec-
tive de + 1 dans le cristal ont donc le même effet sur la vitesse de 
réaction. Il serait intéressant en particulier de vérifier ce résultat 
quand on opère en présence de gaz oxydants ou réducteurs et de contrôler 
que l'efficacité de ces gaz évolue dans le même sens pour les deux types 
de dopage. 

- CONCLUSION -
Bilan des résultats expérimentaux 
L'influence de l'atmosphère gazeuse sur la vitesse de décompo-
sition du carbonate et de l'oxalate d'argent se résume simplement en dis-
tinguant le gaz de la réaction (gaz carbonique) et les gaz étrangers qui 
ont un effet inhibiteur ou catalytique. 
- Le gaz carbonique a un effet inhibiteur sur la vitesse de 
décomposition de carbonate d'argent et il peut "bloquer" complètement 
cette réaction. Ce résultat est caractéristique d'une réaction qui se 
passe près de l'équilibre. 
Ce gaz est pratiquement sans effet sur la décomposition de 
l'oxalate d'argent. La réaction se passe très loi~ de l'équilibre et 
on peut la considérer comme irréversible. 
- Certains gaz accélèrent la r~action. Il s'agit de : 
* la vapeur d'eau pour la décomposition du carbonate, 
* l'hydrogène et d'une façon générale les vapeurs réductrices 
pour la décomposition de l'oxalate d'argent. 
Ces gaz ne modifient pas le bilan enthalpique global de la réaction. Ils 
se comportent donc comme de véritables cataly~~ gazeux. 
- La vitesse de réaction est diminuée : 
* par l'oxygène dans un certain domaine de pression pour la 
décomposition du carbonate, 
* par l'oxygène et les vapeurs oxydantes pour la décomposition 
de l'oxalate d'argent. 
Le taux d'impuretés en ions nitrate modifie considérablement 
la vitesse de décomposition de l'oxalate d'argent; une augmentation de 
ces impuretés diminue la vitesse. 
Il existe une corrélation entre l'influence de l'atmosphère 
gazeuse et les impuretés du solide. Les gaz "actifs" pour la décomposi-
tion de l'oxalate d'argent ont une "activité" différente suiva-UC la 
pureté de l'échantillon. 
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L'effet catalytique des gaz réducteurs est exalté par la pré-
sence d'impuretés N03 dans l'échantillon, alors que l'effet inhibiteur 
des gaz oxydants est au contraire atténué par les mêmes impuretés. 
Cette description rapide des résultats expérimentaux sur la 
vitesse de décomposition du carbonate et de l'oxalate d'argent masque 
la complexité des phénomènes. La comparaison des vitesses à un degré 
d'avancement donné dans des conditions isobares et isothermes n'a de 
sens que si les courbes d'évolution demeurent affines entre elles pour 
les différentes valeurs du paramètre. Nous avons constaté : 
- que les courbes d'évolution demeurent affines entre elles 
pour la décomposition du carbonate d'argent dans une atmosphère de 
ncttWte donnée. 
- que les courbes d'évolution ne sont plus affines entre elles 
quand on étudie l'influence de la pression d'un oxydant ou d'un réducteur 
sur la décomposition de l'oxalate d'argent. L'effet de ces gaz est donc 
fonction du degré d'avancement de la réaction, ce qui complique l'inter-
prétàtion des courbes cinétiques. 
Ces observations confirment que les expressions analytiques 
attribuées aux courbes degré d'avancement en fonction du temps ne dépen-
dent pas seulement du produit mais aussi de l'ensemble des conditions 
expérimentales. 
Mécanismes réactionnels 
Les mécanismes réactionnels proposés pour interpréter la décom-
position du carbonate et de l'oxalate d'argent s'inspirent des modèles 
mis au point au laboratoire pour la décomposition des hydrates. Ces méca-
nismes s'écrivent au moins en trois ~tapes 
- création thermique d'un défaut dans le solide initiai, 
- départ du gaz, 
- précipitation de la phase solide produite. 
Pour la décomposition de l'oxalate d'argent il faut ajouter l'échange 
électronique entre l'anion et le cation. 
La nature du défaut créé fait l'objet d'hypothèses qui tiennent 
compte des propriétés du solide. L'oxalate d'argent contient de§ défauts 
de FRENKEL, aussi la première étape de la décomposition est la création 
de cations interstitiels. 
199 
L'influence de gaz étrangers se traduit alors soit par la fixa-
tion d'espèces intermédiaires de la réaction (effet inhibiteur), soit par 
la création d'un chemin parallèle au chemin principal de la réaction 
(effet catalytique). 
Le calcul de la vitesse dans l'hypothèse de l'étape 1imitante 
pour un régime de propagation d'interface est souvent complexe. Il est 
nécessaire d'introduire des hypothèses simp1icatrices supplémentaires. 
telles que l'approximation des défauts dilués pour aboutir à des expres-
sions suffisamment simples pour être exploitables. 
Les résultats des calculs montrent que la sélection d'un modèle 
et d'une étape 1imitante est possible si on fait entrer en ligne de comp-
te un nombre suffisant de paramètres expérimentaux comme nous l'avons 
fait pour la décomposition de l'oxalate d'argent. 
Notre méthode présente l'avantage de bien mettre en évidence 
l'interaction des défauts introduits par la phase gazeuse et ceux pré-
sents dans le solide; En agissant sur ces deux paramètres il doit être 
possible de modifier dans une large gamme la réactivité du solide. 
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